Digitized  by  Google 


Digitized  by  Google 


Digitized  by  Google 


T 


CHIMIE  GÉNÉRALE 


J.  PELOÜZE, 


■RWSMC  K Ln>TITl;T«  PllOrK9S«t:B  M CnilllB  AV  COtttCB  M PBlIlCB, 
DK  L«  COHarWOll  DC9 


E.  FREiMY, 

A ' 

p'J«,  rMir»3iMUR  oc  coiaiK  a t'écott  pnL^TRCVüiQtiu 

4 - _____ 

f 

0VVIA6E 

»efif  ft  di’m  AUaa  «le  -M  plMchee  gravéce  en  tallle<^iice. 


TOME  DEUXIÈME. 


. 'J 

:K 

I 

♦ 


PARIS 

CHEZ  VICTOR  MASSON. 

•OCliil^»  lAVAPTEt  PAÈA  U aiMtTllB  DK  L'iXATKrCTim  PCDLIQl'K , 

PlAcr  lie  nÉouliMlr-Slililpriiir. 


LtlIAIKK  DBA 


» IVIIL  IM*. 


COURS 

DE 

CHIMIE  GÉNÉT  iLE. 

TOME  DEUXIÈME. 


Digitized  by  Google 


Digitized  by  Goc^le 


COURS 


CHIMIE  GÉNÉRALE 

PAR 


J.  PELOUZE, 

«mue  ne  i.*i*nTiTi:T,  PioreneiiR  ne  chimir  au  coLt.^r.e  ni  mARci, 

PK^IDR^T  DR  LA  COMMIHAION  DES  MO^!VArK4, 

ET 

E.  FREMY, 

PROmiDR  DE  CIIIIIE  A L'iCOLE  POLTTICRRIQVE. 


Ol'VRAfiE 

i%crompiifné  d*iiii  de  46  |»la»eheM  uravéee  en  tAlllenloRep. 


TOME  DEUXIÈME. 


PARIS 


CHEZ  VICTOR  MASSON, 

LltRAtni  DER  sociirils  iATATTES  PUftft  LE  MlEtSTÈEE  DP.  t’iHSTErCTIOE  FÜBLIQUE  » 
PIaco  iIo  rFcolrHl<^MiMccinf*. 

1848. 


Digilized  by  Cooglc 


DIgItized  by  Çoogle 


COURS 


DE 

CHIMIE  GÉNÉRALE. 


w 


POTASSIUM. 

Le  potassium  a été  isolé,  en  1807,  par  Humphry  Davy.  Cette  décou- 
verte, l’une  des  plus  importantes  que  l’on  ait  faite  en  chimie,  a fixé 
la  véritable  nature  des  alcalis  et  des  teri-es. 

Les  propriétés  du  potassium  furent  ensuite  étudiées  avec  le  plus  grand 
soin,  par  MM.  Thénard  et  Gay-Lussac,  qui  firent  connaître  les  premiers 
un  procédé  facile  ix)ur  préparer  ce  métal. 

^roprléléJi. 

Le  potassium  est  solide  à la  température  ordinaire,  et  possèile  l’éclat 
métallique;  fondu  dans  l’huile  de  naphte  , il  est  aussi  blanc  que  l’ar- 
gent : mais  lorsqu’un  l’expose  à l’air,  il  se  ternit  rapidement  et  prend 
une  couleur  d’un  gris  bleuâtre  ; il  est  mou  comme  la  cire,  et  peut  se  pé- 
trir entre  les  doigts  ; cette  expérience  ne  doit  être  faite  que  sous  l’huile  do 
naphte,  parce  qu’à  l’air  le  potassium  s'enflammerait  même  à la  tempéra- 
ture ordinaire.  La  densité  du  potassium  à là"  est  de  0,863  ; elle  est  donc 
plus  faible  que  celle  de  l’eau. 

Le  potassium  est,  apris  le  mercure,  le  plus  fusible  de  tous  les  métaux  : il 
entre  en  fusion  à 58’  ; il  est  volatil  à une  terapt'Tature  peu  élevée  ; on 
peut  le  volatiliser  dans  un  tube  de  verre  au  moyen  de  la  lampe  à alcool  ; 
on  reconnaît  alors  que  sa  vapeur  est  verte  ; cette  expérience  doit  être  faite 
dans  une  atmosphère  d’azote,  afin  d’éviter  l’oxidation  du  métal. 

Le  potassium  jouit  d’une  grande  affinité  pour  l’oxigène.  Il  s’oxide  au 
contact  de  l’air  ; lorsqu'on  élève  sa  température , qu’on  le  touche,  par 
exemple , avec  une  tige  de  fer  rouge , il  brûle  avec  rapidité  et  se  trans- 
forme en  oxide  de  potassium  ( potasse  ). 

Le  potassium  se  conserve  sans  aih’‘ration  datts  l’oxigène  ou  l’air  atmo- 
sphérique parfaitement  secs. 

II.  1 
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Il  iliToimiosi-  l'eau  à la  leininTalure  onliiiaire  (>t  s’einpaiv  de  son  oxi- 
gèiie;  ainsi,  lorsqu'on  jette  un  globule  de  potassium  dans  un  vas*'  rempli 
d’eau,  on  le  voit  tourner  sur  lui-même  avec  rapidiU*.  et  devenir  incandes- 
cent ; il  se  combine  alors  avec,  l’oxigimc  de  l'eau,  pour  former  de  la 
potasse  <(ui  reste  en  dissolution,  tandis  que  l'hydnigèncde  l'eau  est  mis 
à nu  et  devient  libre. 

La  réaction  du  potassium  sur  l’eau  développant  une  température  très 
élevée,  l’hydrogène s’cnûamuic  au  contact  de  l'air  etrupiXKluitdercaii. 

Pour  constater  la  production  de  l’hydrogime  <laris  rexpéi  ianœ  précé- 
dente , on  introfluit  une  petite  quantité  d’eau  dans  un  tulle  rempli  de 
mercure  et  on  y fait  passer  un  globule  de  potassium.  Dès  ()ue  ce  métal 
est  en  contact  avec,  l’eau,  la  réaction  se  détermine;  l'hydrogène  en  se  dé- 
gageant déprime  la  colonne  de  mercure  contenue  dans  le  tulM‘,eten 
quelques  instants  le  tube  se  trouve  rempli  d'hydrogène. 

Le  potassium  a aussi  une  graride  aflinité  jiour  le  chlore,  il  s’enllainine 
lorsqu’on  l’introduit  dans  ce  gaz. 

L’aflinité  du  potassium  pour  l’oxigène  et  ixmr  le  chlore  est  souvent 
utilist''c  pour  enlever  l’oxigène  et  le  chlore  à un  grand  nombre  de  combi- 
naisons ; elle  a permis  d’isolcr  plusieurs  corps  simples,  tels  que  le  sili- 
cium, le  bore,  l’aluminium  , le  magnésium,  etc. 

Le  potassium  se  combine  avec  la  plupart  des  métalloïdes. 

Prépara  Uon. 

Davy  isola  le  potassium,  en  soumettant  l’hydrate  de  jxitasse  è l’action 
d’une  forte  pile.  Il  pratiqua  une  cavité  dans  un  fragment  de  potas.se 
hydratée  , et  la  lemplit  de  mercure;  il  plaça  le  fragment  de  potasse  sur 
une  plaque  métallique  qu’il  fit  communiquer  avec  le  pdle  (Misitif  d’une 
pile  de  150  couples,  tandis  que  le  pâle  négatif  de  1a  pile  coromuni({uail 
avec  le  mercure. 

potasse  hydratée  fut  décomposée , sous  rinlluence  du  courant  élec- 
trique; l'oxigène  de  l’oxide  et  l’oxigène  de  l’eau  se  rendirent  au  j«’ile 
|X)sitif , tandis  que  le  potassium  et  l’hydrogène  se  ]>ortèrent  au  [aile 
négatif. 

Le  potassium  trouvant  du  mercure  au  pèle  négatif,  forma  avec  ce 
dernier  métal  un  amalgame  ; en  soumettant  cet  amalgame  à la  distillatioti 
dans  une  petite  cornue  de  verre , le  mercure  se  volatilisa  et  le  [mtassium 
resta  dans  la  cornue  à l'état  de  pureté. 

Gjtte  expérience  ne  donne  jamais  que  de  petites  quantités  de  potassium  : 
aussi  prépare-t-on  toujours  ce  métal  en  léduisant  la  potasse  par  le  fei-, 
ou  en  décomposant  le  carbonate  de  potasse,  au  moyen  du  cliarboii. 

Nous  décrirons  d’abord  le  mo<le  de  préparation  du  pota.ssium,  au  moyen 
de  l’hydrate  de  [)otas.sc  et  du  fer,  i[ue  l’on  doit  à MM.  Gay-Lussac  et 
Thénard  (pl.  18,  lig.  1).' 
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Un  prend  un  ranoa  de  l'usil  C^Ui  qui  est  reeourLié  coinino  le  repré- 
seute  la  figure  ; et  on  le  recouvre  dans  lu  partie  CA  d’une  couche  d'un 
lut  réfractaire. 

On  le  remplit,  deCen  A,  de  tournure  de  fer  bien  décapée;  on  le  place 
sur  un  fourneau  à réverbère  et  l’on  met  dans  la  partie  .\B  des  fragments 
d'hydrate  de  jKitasse  ; à l'extrémité  B,  est  adapté  un  tube  de  verre  D qui 
plonge  dans  le  mercure,  et  l’on  fait  communiquer  l’extrémité  C avec  un 
récipient  en  cuivre  G formé  de  deux  pièces  qui  s'élargissent  et  imtrent 
l’une  dans  l'autre. 

Ce  récipient  porte  à son  extrémité  un  tube  de  verre  F,  destiné  à laisser 
dégager  les  gaz.  Coimne  celle  opération  exige  une  température  très 
élevée,  on  fait  arriver  la  tuyère  d'un  lion  soulllet  dans  le  cendrier  du 
fourneau. 

Lorsque  l'appareil  est  ainsi  disposé,  on  fait  rougir  la  partie  CA  du  canon 
de  fusil,  en  limitant  d'abord  de  Â en  B un  linge  mouillé  afin  d'éviter  la 
fusion  do  la  potasse.  Quand  le  canon  de  fusil  est  arrivé  à une  réiiipérature 
rouge,  on  mdève  le  linge  mouillé  et  l’on  place  quelques  charbons  sur  la 
grille  G.  L’hydrate  de  potasse  entre  en  fusion  , s'écoule  dans  la  partie 
CA,  y renc.ontre  de  la  toiirnuro  de  fer  portée  au  rouge,  et  se  décxmqiose.  11 
se  dégage  de  l’hydrogèneprovenant  de  ladi-eomposilion  de  l’eau  de  l'hy- 
drate de  potasse  ; le  1er  absorbe  l’oxigène  de  l’eau  et  de  l’oxide  de  potas- 
sium, tandis  que  le  potassium  mis  à nu  se  volatilise  et  se  condense  dans 
le  récipient. 

Le  potassium  doit  être  retiré  du  récipient,  au  moyen  d’une  tige  de  fer 
et  placi'dans  un  earimre  d’hydrogène  liquide  qui  le  préserve  de  l’oxi- 
dation.  On  emploie  ordinairement  comme  Uipiide  préservateur  de  l’huile 
de  pétrole  rectifiée. 

Pendant  l’opération,  les  gaz  doivent  se  dégager  par  le  tube  F.  S’il  se  fai- 
sait une  obstruction  dans  l’appareil,  les  gaz  s’échapi>eruient  par  le  tube  D 
qui  sert  de  tube  de  sûreté. 

100  grammes  il’bydi’ate  de  potasse  produisent  environ  25  grammes 
de  potassium  parfaitement  pur. 

Nous  décrirons  maintenant  un  autre  procédé,  qui  est  dû  à M.  Brun* 
ner,  et  qui  fournit  une  plus  gi-ando  (piantité  de  potassium. 

Le  procédé  de  M.  Brunner  consiste  à décoin|)oser  dans  un  vase  en  fer, 
le  carbonate  de  potasse  par  le  charbon,  qui  réduit  complètement  la  potasse 
et  transforme  l’acide  carbonique  du  carbonate  en  oxide  de  carbone.  Le 
potassium  distille  et  se  condense  dans  un  récipient  refroidi  contenant  de 
l’huile  de  napble. 

L'appareil  est  disposé  de  la  manière  suivante  (pl.  IS,  tig.  8)  : on  intro- 
duit dans  une  bouteille  en  fer  forgé  A , qu'on  choisit  parmi  celles  qui 
servent  ii  transporter  le  mercure,  500  grammes  d’un  mélange  de  1 partie 
de  charbon  et  de  h parties  de  carbonate  de  potasse  provenant  de  la  calci- 
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nation  du  tartre.  On  visse  au  col  de  celte  cornue  un  canon  de  fusil  B de 
30  centimètres  de  longueur,  qui  communique  avec  un  n^ipient  en  cuivre 
C,  rempli  d’huile  de  naphtc  et  dis|>osc  do  telle  manière  que  l’on  puisse , 
avec  une  tige  D,  déboucher  le  canon  du  fusil  et  l’empécher  de  s'ob- 
struer. 

L’appareil  est  placé  dans  un  fourneau  qui  se  charge  en  F et  dont  le 
tirage  se  détermine  par  la  cheminée  0. 

On  commence  par  chauffer  fortement  la  cornue  en  fer  et  on  n’adapte 
le  récipient  que  lorsque  les  vapcmrs  de  potassium  commencent  à se  dé- 
gager. Souvent  même  on  enflamme  l’huile  de  naphte  contenue  dans  le 
récipient  pour  absorber  l’oxigène  de  l’air  qu’il  renferme  et  éviter  l’oxi- 
dation  du  potassium. 

Le  potassium  ainsi  obtenu  n’est  pas  pur,  il  contient  toujours  du  char- 
bon. Pour  le  purifier  on  le  distille  dans  un  vase  de  fer  ou  dans  une  cornue 
de  verre  réfractaire  recouverte  d’un  lut  terreux  ; les  vapeurs  sont  conden- 
sées dans  l’huile  de  naphte. 

Cette  opération  dure  environ  trois  heures  et  donne  de  30  à 60  grammes 
de  potassium  ; elle  est  d’une  exécution  plus  facile  que  la  précédente,  mais 
elle  donne  un  métal  moins  pur. 

COMBINAISOAiS  DU  POTASSIUM  AVEC  L'OXIGÈKE. 

Le  potassium  se  combine  avec  l’oxigène  en  trois  proportions,  et  forme 
trois  oxides  qui  ont  pour  formule  : — K\)  — KO  — KO^ — . 

Le  sous-oxide  et  le  peroxide  de  potassium  sont  sans  intérêt  ; il  n’en  est 
pas  de  même  de  l’oxide  KO  qui  à l’état  d’hydrate  constitue  la  potasse  qui 
est  une  des  bases  les  plus  importantes. 

SOUS-OXIDE  DE  POTASSIUM.  KH). 

Ce  sous-oxide  s’obtient  en  exposant  à l’air  humide  des  plaques  de  po- 
tassium présentant  une  grande  surface.  On  (leut  encore  le  préparer  en 
chauffant  à la  température  de  SbU"  un  mélange  de  potassium  et  de  po- 
tasse. 

Lorsqu’on  met  cet  oxide  en  contact  avec  l’eau , il  la  décompose  sans 
inflammation , et  dégage  deux  fois  moins  d’hydrogène  que  le  potassium 
pur  ; 

K’  -f  2110  = 2KO  llî 
KH)  -t-HO  =»  2kO  -f  11. 

Le  sous-oxide  de  potassium  s’enflamme  à lu  tempcraliire  de  2.5  à 30° , 
et  se  transforme  en  un  mélange  de  potasse  et  de  jieroxidede  |K>ta.ssiuiii. 
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PEROXIDE  DE  POTASSIUM.  KO3. 

On  prtjparp  wt  oxiflc  : 

1"  En  rhauflant  du  potassium  dans  un  cxciis  d’oxigène,  comme  l’ont 
démontré  MM.  Thénard  et  (îay-F.ussac. 

T En  exposant  la  )>otas.se  povttV  préalablement  à une  température  éle- 
vée, à l’influence  de  l’oxigène  de  l’air  ou  des  corps  oxidants. 

Cet  oxide  est  verdâtre , d’une  texture  cristalline. 

Il  est  décomposé  par  l’eau  qui  le  transforme  en  ]K>tasse  en  dégageant  de 
l’oxigène  : 

KQ3  -f  HO  KO, 110  -I-  0». 

Le  peroxide  de  potassium  peut  étr<;  considiTé  comme  un  oxidant  éner- 
gique ; il  détone  lorsqu’on  le  chauffe  avec  des  matières  organiques. 

11  est  rénluit  à une  température  ja^u  élevw?  par  l’hydrogène,  et  devient 
même  inc.andescent.  Il  oxide  les  acides  sulfureux  et  phosphoreux  et  les 
transforme  en  acides  sulfuri(|ue  et  pliosphorique. 

Le  peroxide  de  potassium  |a;ut  décomposer  l’ammoniaque , et  faire 
passer  son  hydrogène  à l’état  d’eau. 

PROTOXIDE  DE  POTASSIUM.  POTASSE.  KO. 

La  |X)tasse  ou  protoxide  de  potassium  existe  à l’état  anhydre  et  à l’état 
hydraté. 

La  poratse  anhydre  s'obtient  : 

V En  combinant  directement  un  équivalent  de  potassium,  fi89,30,  à 
■100  d’oxigène; 

2"  En  faisant  chauffer  1 ('■quivalent  d’hydrate  de  potasse  avec  1 équiva- 
lent de  potassium  ; il  .se  produit  alors  2 équivalents  de  potasse  anhydre, 
et  il  se  dégage  de  l’hydrogène.: 

KO.IIO  -f-  K = 2K0-fII; 

.3°  En  chauffant  fortement  l’azotate  de  potasse , qui  se  transforme  d’a- 
bord en  peroxide  de  (lotassiuin , et  ensuite  en  oxigène  et  en  potasse 
anhydre. 

L’oxide  de  potassium  anhydre  a une  grande  affinité  pour  l’eau  ; il  se 
combine  à l’air  en  dégageant  beaucoup  de  chaleur  : il  forme  ainsi  de  l’hy- 
drate de  potasse  dont  nous  allons  examiner  les  principales  propriétés. 

HYDRATE  DE  POTASSE.  KO,IIO. 

Propriétés. 

La  potasse  liydraUV , appelée  ordinairement  potasse,  est  blanche , caus- 
ti(|ue , très  alcaline , onctueuse  au  toucher  ; elle  altère  instantanément  la 
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(M'au  ; dans  son  coiitiiet  avec  lis  subslana'sorganiqups,  elle  dévelo|>p<' 
une  odeur  ])articuliére  qui  est  celle  de  la  Itssive. 

La  potas.se  agit  sur  presque  toutes  les  substances  organiipies , cl  les  dé- 
truit aussitiit. 

Elle  déconi]iose  ou  dissout  un  grand  nombre  de  substances  aniimdes, 
telles  que  les  poils,  la  soie,  etc.  ; elle  saponifie  les  corps  gras. 

La  pota.sse  entre  en  fusion  au-des.sous  du  rouge , et  .se  volatilise  ensuite 
en  produi.sant  des  vajH'Uis  blanches. 

L'hydrate  de  pota.ssi,“  jouit  d'une  grande  afiinitii  pour  l’eau;  c\i>osé  à 
l'air,  il  en  attire  l'huiindité,  et  tombe  en  déliquescenre. 

Lors((u’on  le  met  dans  l'eau,  il  s’y  combine  et  produit  un  di'gagement 
de  chaleur  qui  pi’ut  dépas.ser  100“;  il  se  forme  ain.si  un  nouvel  hydrate 
qui  a jxmr  fonnule  K0,5H0. 

Cet  hydrate  jieut  cristalliser  en  rhombiM'dres  ])ointus  , dont  les  arêtes 
sont  ordinairement  remplaci'“es  par  de,s  faces.  Os  cristaux  , d’après 
M.  Walter,  placés  dans  le  vide,  perdent  de  l’eau,  et  deviennent 
(K0)L3H0. 

L’hydrate  de  potas.se  cristallisé  ne  développe  pas  de  chaleur  en  se 
dissolvant  dans  l'eau  ; il  [iroduit  au  contraire  du  froid,  surtout  loisiiiu’on 
le  mt'dange  avec  de  la  neige.  Les  hydrates  précéslents  sont  ramenés  ])ar 
la  chaleur  rouge  à l’état  de  KO, HO. 

On  trouve  souvent  dans  le  coraniorce  de  la  [xiiasse  solide  qui  eontient 
une  quantité  d’eau  qui  jvut  aller  Ju.s<|u’à  50  p.  100  de  son  poids  : pour 
déterminer  la  proportion  d’eau  que  contient  cet  hydrate,  il  suflit  de  le 
fondre  au  rouge  sombre  dans  un  creus*-i  d'argent,  l’eau  se  dégage,  et 
la  perte  de  poids  indique  a|)proximativement  la  pro[xirtion  d’eau  conte- 
nue dans  la  potasse  en  plus  du  dernier  éiiuivalent. 

On  constate  la  présence  du  dernier  équivalent  d’eau  que  la  chaleur  no 
peut  dégager,  en  chauffant  la  potasse  avec  des  acides  anhydres,  tels  que 
les  acides  borique,  silicique,  carbonique,  qui  forment  dt's  sels  de  potas.se 
aidiydrcs  et  éliminent  l’équivalent  d’eau. 

La  potasse  dissout  l’alumine  et  ta  silice,  attaque  le  venv  et  la  [lorce- 
laine  : aus,si  ne  faut-il  jamais  concentrer  la  pota.sse  dans  des  vases  de 
verre  ou  de  jKircelaine  ; cette  operation  doit  être  faite  dans  des  capsules 
en  argent. 

L’oxigène  est  absorbé  par  la  potas.se  en  fusion  , et  produit  du  per- 
oxide  de  potassium  , qui  reste  toujours  mélo  à un  excès  de  potasse. 

L’hydrogène  et  l’çzote  sont  sans  action  sur  la  potasse. 

Lorsqu'on  fait  pas.ser  un  courant  do  chloie  sur  des  fragments  de  po- 
tasse légèrement  chauffés,  le  chlon;  se  substitue  à l’oxigèno  pour  former 
du  chlorure  de  jiotassium,  et  il  sc  dégage  de  l'oxigène  et  de  l'eau.  L’ac- 
tion du  chlore  sur  la  potas.se  en  di.s.solution  dans  l’eau  sera  décrite  en 
parlant  du  chlorate  et  de  l’hypochlorilc  de  potasse. 
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]j!  soufre  agit  sur  l'hydrate  de  potasse  pour  produire  du  sulfure  de 
potassium  ; l’oxigèiie  de  la  potasse  se  eombine  à une  portion  de  soufre  , 
et  forme,  selon  la  température,  de  l'acide  suifuricjue  ou  de  l'acide  hypo- 
sull'ureux  ; eu  opérant  à une  température  qui  ne  dépasse  pas  200°,  on 
obtient  3KO  -f-  12S  = KO,S^O*  + 2KS*  ; si  la  réaction  sc  fait  au  rouge, 
il  se  forme  4KO  + 16S  = KO,SO>  -f-  3KSs. 

I»  phosphore  en  agissant  sur  la  potasse  forme  un  hypopbospliiteetun 
phosphure  de  potassium,  qui  est  décomposé  par  l’eau,  et  donne  du  gaz 
[)hosphoré  spontanément  intlammable. 

Le  carbone  dwA>miK)se  l’hydrate  de  potasse  sous  l’inlluence  de  la  cha- 
leur; il  se  dégage  de  l’oxide  de  carbone  et  du  potassium. 

Un  assez  grand  nombre  de  métaux  peuvent  aussi  décomposer  la  po- 
tasse, absorber  son  oxigène  et  éliminer  le  potassium.  C’est  sur  celte  pro- 
priété qu’est  fondé  le  procédé  de  préparation  du  jMtassium  avec  la  jv>- 
tasse  et  le  fer. 

Nous  reprodui.sons  ici  une  table  dressi’-c  par  Dalton  (jui  indnjue  , d’a- 
près la  densité  d'une  dissolution  de  potasst^ , la  quantité  d’alcali  (ju’elle 
contient  ; 


POIDS 

s|)^cirir|oe. 

POTl&SR.  j 

POlDSt 

i)iécint|ue. 

POTÀS8K. 

POIDS 

POTASSE, 

1,68 

0,512 

1,48 

0,344 

1,23 

0,195 

1,60 

0,467 

1,39 

0,324 

1,19 

0,162 

1,52 

0,429 

1,36 

0,294 

1,15 

0,130 

1,47 

0,396 

1,33 

0,263 

1,11 

0,098 

1,44 

0,368 

1,28 

0,234 

1,06 

0,047 

PrtparallOB. 


On  retire  la  potasse  du  carbonate  de  potasse  ; ce  sel  peut  être  obtenu 
par  différentes  méthodes. 

Les  cendres  des  végétaux  contiennent  du  carbonate  dépotasse.  En 
traitant  les  cendres  par  l’eau , on  enlève  en  grande  partie  la  potasse 
combinée  aux  acides  carbonique,  sulfurique,  chlorhydrique  et  silicique; 
et  le  résidu  insoluble  des  cendres  se  compose  principalement  de  silice,  de 
phospliate  et  de  carbonate  de  chaux. 

Ia>s  liqueurs  évaporées  à sec  donnent  un  résidu  qui  porte  le  nom  de 
j>i>lasse  cnlcinêe  ou  de  salin. 

D’api’ès  M.  Berthier,  les  parties  solubles  Contenues  dans  les  différentes 
cendres  varient  beaucoup  avec  les  essences  de  bois  ; nous  présenterons 
ici  les  ri«ultHts  de  ses  analyses. 
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CHriE. 

mLClL. 

lOCLEAU. 

MnN. 

FIN. 

Potasse  avec  plus  ou  moins 

de  soude 

64,1 

79,5 

65,4 

Acide  carbonique 

•J7.42 

30,2 

Acide  8iiirurique 

8,1 

7,53 

2,3 

3,1 

Acific  chlortiydrique  .... 

0,1 

6.60 

Acide  siliciqtie, 

0,2 

t.Gl 

1,0 

1,0 

1,33 

Pour  retirer  le  carljoiiate  de  potasse  du  salin,  on  fuit  dissoudre  la 
masse  dans  l’eau  bouillante,  et  l’on  évapore  la  liqueur  jusqu’à  ce  (pt’elle 
cristallise;  les  sels  étrangers  se  déjK)sent  en  premier  lieu,  taudis  que  le 
carlionate  de  poUissc  reste  dans  les  eaux-mères. 

On  prépare  encore  le  carlxjnate  de  [xitasse  en  brûlant  un  mélange  de 
deux  parties  de  crème  de  tartre  et  une  partie  d’azotate  de  potasse  pur 
dans  une  capsule  de  fer;  ou  bien  en  calcinant  le  bicarbonate  de  potass*’. 
(Voir  Carbonate  dépotasse.) 

Le  carbonate  de  jtotasse  étant  une  fois  obtenu , ou  en  retire  la  potasst' 
en  le  soumettant  à l’action  de  l’IiydraU'  de  chaux,  qui,  d’aprè.s  les  règles 
établies  par  Berthollet,  d»'“compos<!  le  c.arlK)natc  de  potas.se , parce  (jue  le 
carbonate  de  chaux  est  insoluble.  Il  se  forme  donc  du  carbonaUî  de 
chaux  et  de  la  potasse  libre.  Pour  décomposer  le  ciirbonate  de  jwtasse 
par  la  chaux,  on  fait  dis.soudre  ordinairement  une  partie  de  carbonate  de 
potasse  dans  tO  à 12  partiesd'eau,  on  introduitcettedis.solution  dans  un 
va.se  de  fer,  on  la  porte  à l'ébullition  et  l'on  y ajoute  une  bouillie  liquide 
d’hydrate  de  chaux  ; le  carbonaU;  de  iH)tas.s<!  exige  pour  sji  décorapasi- 
tion  à peu  près  son  propre  jioids  d('  chaux. 

On  doit  ajouter  la  chaux  avec  assez  de  lenteur  pour  ne  pas  arrêter  l’é- 
bullition, qui  facilite  le  dépôt  de  carlwnate  de  chaux. 

Pour  s’as.surer  que  le  carbonate  <le  potasse  a été  complètement  décom-' 
posé,  on  filtre  une  certaine  quantité  de  la  liqueur  et  on  la  verse  dans  di- 
l’acide  azotique;  elle  ne  doit  plus  faire  effervescence  lorsque  tout  le  car- 
bonate de  pota.sse  a été  décomposé,  et  ne  doit  plus  surtout  précipiter  l’eau 
de  chaux. 

La  quantité  d’eau  à employer  dans  la  préparation  de  la  potasse  doit 
être  déterminée  avec  soin.  D’aprfs  M.  Liebig  , les  meilleures  proportions 
sont  7 p.  d’eau  pour  1 p.  de  carbonate  de  potasse.  Si  l’on  n’employait 
que  U p.  d’eau,  la  chaux  n’enlèverait  pas  une  trace  d’acide  carbonique 
au  carbonate  de  potasse  ; dans  des  liqueurs  concentrées,  c’est  la  potasse 
au  contraire  qui  décompose  le  carbonate  de  chaux. 

Dès  que  la  décomposition  du  carbonate  est  opérée , on  laisse  refroidir 
la  liqueur  à l’abri  de  l’air,  ou  la  dwaiite  quand  elle  est  claire  et  on  l'iV- 
vafwredans  une  capsule  d’argent  ou  de  foute.  Lorsque  l’hydrate  de  |io- 
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tasse  est  en  fusiou,  on  le  coule  sur  des  plaques  de  fonte , ou  dans  des 
moules  percés  de  trous  cylindriques , et  formés  de  deux  parties  ]K>uvant 
se  sépiarer  l’une  de  l’autre  lorsque  la  potasse  est  solide. 

Si  le  carbonate  de  potasse  employé  dans  cette  préparation  est  pur,  la 
potasse  que  l’on  en  retire  est  également  pure;  elle  ne  peut  contenir  du 
moins  que  des  traces  de  carbonate  de  potasse  qui  s’est  reproduit  [tendant 
l'évajKjration . 

Mais  si  l’on  a employé  du  carbonate  de  potasse  du  commerce,  la  jk>- 
tasse  contient  toujours  des  chlorures,  des  sulfates,  des  carbonates;  onia 
nomme  Potasse  « la  chaux. 

Pour  la  purifier,  on  a recours  à l’alcool,  qui  ne  dissout  que  la  potasse 
hydratée  et  précipite  les  sels  étrangers. 

On  prépare  la  potasse  pure  en  évaporant  la  potasse  à la  chaux  ju.squ’h 
consistance  do  miel  ; on  verse  dans  cette  liqueur  une  quantit<>  d’alcool  à 
33°  qui  représente  èiiviran  le  1/3  du  poids  primitif  de  la  potasstî  : on  re- 
mue le  mélange,  on  le  fait  bouillir  pendant  quelques  minutes  et  on  l’in- 
troduit dans  un  flacon  à l’émeri. 

La  liqueur,  par  le  repos,  se  divise  en  trois  couches  : la  couche  inférieure 
est  formée  de  sulfate  de  potasse  et  de  chaux  anhydras  ; au-dessus  se 
trouve  une  dissolution  de  sulfate,  de  carbonate  et  de  chlorure  potassiques  ; 
la  couche  supérieure  est  une  dissolution  alcoolique  de  potasse.  On  dé- 
cante cette  dernière  dissolution  , on  la  distille  aux  deux  tiers  pour  en 
retirer  une  partie  de  l’alcool  qu’elle  contient  et  on  l’éva[K)re  ensuite  rapi- 
dement dans  une  capsule  d’argent. 

La  potasse  ainsi  préparé-e  est  nommée  potasse  à l'alcool  ; elle  est  pres- 
que pure  et  ne  contient  que  des  traces  de  chlorure. 

Pour  obtenir  une  dissolution  de  potas.se  pure,  on  peut  dans  bien  des 
cas  éviter  les  frais  d’une  évaporation  a sicciU’  dans  une  capsule  d’argent, 
en  faisant  réagir  à froid  , pendant  un  certain  temps  , l’hydrate  de  chaux 
sur  une  dissolution  de  carbonate  de  potasse  : on  abandonne  dans  un  vase 


de  verre  le  mélange  suivant  : 

Carbonate  de  potasse  anhydre  et  pur 1 

Hydrate  de  chaux  sec  et  récemment  préparé 1 

Kau I‘i 


On  agite  le  mélange  de  temps  en  temps  ; au  bout  de  vingt-quatre  heures, 
on  laisse  le  dépôt  se  former  et  on  décante  la  liqueur  claire  avec  un  siphon. 

Une  dissolution  de  sulfate  de  potasse,  précipitée  exactement  par  de  la 
baryte,  donne  aussi  de  la  potasse  pure. 

CMC»  d«  la  pousse. 

La  potasse  hydratée  est  un  réactif  précieux  ; elle  sert  à la  préparation 
d'un  grand  nombre  d’oxides.  Elle  est  employée  pour  attaquer  par  voie 
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sèche  les  silicates  et  les  rendre  solubles  dans  les  acidi».  Elle  sert  en  méde- 
cine comme  pierre  à cautère.  On  l’emploie  dans  la  fabrication  des  sa- 
vons, etc. 

Etat  naturel  4r  la  poiaMC. 

La  pota.s.se  est  très  répandue  dans  la  nature  ; elle  est  toujours  com- 
binés! aux  acides  ; on  1a  rencontre  dans  prestpie  toutes  les  roches  , dans  le 
feldspath.  Elle  st!  trouve  (|uelrjuefois  en  assei;  grande  quantité  dans  la 
terre  labourable,  dans  l'argile  ; c’est  elletpii  sature  en  partie  les  acides  des 
végétaux  , et  forme  les  sels  organiques  (]ui,  par  la  calcination,  produisent 
le  carbonate  dépotasse  que  l’on  retrouve  dans  les  cendres. 

C.AR.ACTÈltES  DISTINCTIFS  DES  SELS  DE  POT.ASSE. 

Lt’s  prck;ipités  que  forment  les  sels  de  potasse  avec  les  différents  réactifs 
sont  tous  solubles  dans  une  grande  quantité  d’eau  : aussi  doit-on  toujours 
essayer  l’action  des  réactifs  sur  les  sels  de  potasse  en  opérant  sur  des  li- 
queurs concentré-es. 

Les  sels  de  pota.sse  se  reconnaissent  au  moyen  des  réactifs  suivants  : 

Acide  lartrique.  Précipité  blanc , cristallin  de  bitartrate  de  potasse 
(crème  de  tartre),  si  l’acide  tartrique  est  employé  en  excès. 

Acides  chlorique  et  fwrchloriquc.  Précipité  blanc  cristallin. 

Acide  hydrofluosiliciqw.  Précipité  blanc  gélatineux. 

Acide  carl/azoliquc.  Précipité  jaune  cristallin. 

Sulfate  d'alumine.  Précipité;  blanc  octaédrique  d’alun. 

liichloruve  de  platine.  Pn'cipité  jaune  de  chlorure  double  de  platine  et 
de  potassium. 

Au  chalumeau.  Les  sels  de  potasse,  et  principalement  le  chlorure, 
l’azotate,  le  carbonate,  colorent  la  flamme  en  violet  très  pâle. 

Les  sels  de  potasse  ne  forment  pas  de  précipités  dans  les  dissolutions  des 
carbonates  alcalins,  des  sulfures  et  du  cyanoferrure  de  potassium. 

Dans  les  analyses,  la  jiotasse  se  dose  ordinairement  à l’état  de  sulfate 
neutre  de  potasse  ou  de  chlorure  double  de  platine  et  de  potassium. 

CIILORIRB  DE  POTASSIUM.  KCI. 

Le  chlorure  de  potassium  cristalli.se  en  cubes  ou  en  prismes  rectangu- 
laires qui  sont  toujours  anhydres.  Exposé  à la  température  d’un  rouge 
brun  , il  entre  en  fusion,  et  se  volatili.se  ensuite. 

Sa  saveur  est  sahV  et  amère  : 100  parties  d’eau  .à  la  temix'rature  de  0" 
dissolvent  19,2  de  chlorure  de  potassium.  La  mémo  quantité  d’eau  à la 
température  de  100,6  en  dissout  59,3.  La  solubilité  du  chlorure  de  po- 
tassium dans  l’eau  augmente  avec  la  teiU|N‘raturc  et  est  proïKirlionnelle 
à cette  tempi’THturê.  En  construisant  la  ligue  de  solubilité  de  ce  sel,  on 
voit  que  cette  ligne  est  sensiblement  droite. 
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M.  H.  Roso  a fait  l’obserralion  curieuse  que  le  rlilorure  de  potassium 
s’unit  à l’acide  sulfurique  anliydre.  Cette  combinaison,  qui  a pour  formule 
KCIiSSO*,  est  décomposée  par  l’eau  en  acide  chlorhydrique  et  en  bisul- 
fate de  potasse  : KC1,2S0’  + 2II0  = HCI  +KO,(SO’p,HO. 

Le  chlorure  de  potassium  s’unit  aussi  avec  le  perclilorure  d’iode,  et 
forme  une  combinaison  cristailisablc  KC1,ICP. 

Le  chlorure  de  potassium  produit , quand  on  le  dissout  dans  l’eau  , un 
abaiss^-ment  <le  tempc-rature  assez  considérable,  dont  M.  Gay-Lussac  a 
tiré  un  parti  fort  utile  pour  analyser  commercialement  les  chlorures  de 
potassium  et  de  sodium. 

Lors(|u’on  fait  dissoudre  50  grammes  de  chlorure  de  potassium  en  poudre 
fine  dans  200  grammes  d’eau , et  qu’on  opère  dans  un  vase  du  poids  de 
185  grammes,  on  obseiTe  un  abaissement  de  température  de  11", 5;  le 
sel  marin  dans  la  même  circonstance  produit  un  abaissement  do  1°,9 
seulement. 

Pour  analyser  un  mélange  de  chlorures  de  potassium  et  de  sodium , on 
en  pèse  50  grammes  qu’on  fait  dissoudre  dans  200  grammes  d’eau , et 
l’on  note  avec  soin  l'abaissement  de  température  avec  un  thermomètre 
dont  les  degrés  sont  divisés  en  dixièmes. 

M.  Cay-Luasac  a construit  une  table  dans  laquelle  se  trouvent  indi- 
quées les  proportions  de  mélange  correspondant  à charpie  température. 
La  formule  suivante  permet  du  reste  de  calculer  la  proportion  d’un  mé- 
lange de  chlorure  de  potassium  et  de  sodium,  en  repiéscntant  par  d l’a- 
baissement de  température. 

100  X d — 190 

KCl 

9,5 

Supposons  que  le  thermomètre  marquant  + 15"  soit  deséendu  par 
l’effet  de  la  di.ssolution  du  mélange  salin  à -f  10"  : 

100  X d = 100  X 5 = 500. 

500  — 190  = 310 


310 


Un  pareil  mélange  contiendrait  donc  32,6  de  chlorure  de  potassium  , 
et  le  complément  à 100,  c’est-à-dire  67,5  de  chlorure  de  sodium. 

rré^ratkm.  — ém  nanrei.  — Dtatea. 

On  produit  le  chlorure  de  potassium  en  unissant  directement  le  chlore 
au  potassium,  ou  en  faisant  passer  du  chlore  sur  de  l’hydrate  de  potasse 
solide , préalablement  chauffé  ; le  chlore  dans  ce  cas  se  substitue  à l’oxi- 
gène  de  la  potasse. 

On  pr<’‘parc  encore  le  chlorure  de  potassium  en  saturant  de  la  potasse 
libre  ou  carbonatée  par  l’acide  chlorhydrique. 

Kü,coî  -f  iici  = -f  110  -H  KC.I. 
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Le  clilorurt?  de  potassium  se  trouve  en  abondance  dans  les  eaux  qui 
proviennenl  du  ratlinagedu  salpêtre,  dans  les  cendres  des  varechs,  et 
dans  pres(|ue  tous  les  végétaux.  Il  existe  comme  produit  secondaire  dans 
les  savonneries , et  il  provient  dans  ce  cas  de  la  transformation  des  sa- 
vons de  jtohisse  en  savons  de  .soude  par  l’action  du  sel  marin  sur  les 
savons  dépotasse. 

\a;  chlorure  de  potassium  sert  à fabriquer  l’alun  , et  à transformer  par 
double  dt^mposition  les  sels  de  soude  en  sels  de  potasse.  On  pourrait 
le  faire  senir  à la  préparation  du  carltonate  de  potasse  en  le  soumetUint 
au  même  traih»raent  que  le  sel  marin.  (Voyez  Soude  artificielle.) 

BROMldtE  DE  l'OTASSILM.  KBr. 

la;  bromure  de  ]x>tassiumest  blanc,  tri-s  soluble  dans  l’eau  ; ilcri.stallis»' 
comme  le.  chlorure  de  potassium  en  cubes  nu  en  prismes  rectangulain». 
Scs  cristaux  décrépitent  quand  on  li«  chaulTc  et  entrent  ensuit»;  en  fusion 
sans  se  décompos»;r. 

Le  bromure  de  ))ota.ssium  peut  se  combiner  avec  deux  »;t  même  tiv>is 
équivalents  de  brome  pour  former  des  composés  repré-senté-s  par  les  for- 
mules suivantes  : KBr’ — KBr\  Ces  composés  .sont  de  couleur  brune , i)eu 
stables  , et  dégagent  du  brome  sous  les  influenc»-s  les  plus  faibles. 

On  prépare  le  bromure  de  potassium  en  dissolvant  du  brome  dans  la 
potasse.  11  se  forme  du  bromure  et  du  broinate  de  potasse  ; la  liqu»;ur  est 
évaporée  à sec , et  le  résidu  est  calciné  jusqu’à  ce  qu’il  ne  dégage  plus 
d’oxigène  : cette  calcination  transforme  le  bromate  en  bromure. 

lODÜRE  DE  POTASSII  M.  Kl. 

Ce  corps  est  .solide,  blanc;  il  cristallise  en  cubes;  sa  saveur  est  piquante 
et  désagréable  ; il  entre  d’abord  en  fusion  et  se  volatilise  ensuite. 

Il  est  décomposé  par  le  chlore  comme  tous  les  autres  iodures,  en  don- 
nant naissance  à un  dépôt  d’iode  qu’on  pput  reconnaître  facilement  à la 
propriété  que  pos.séde  ce  métalloïde  de  former  avec  l’amidon  un  composé 
bleu.  Un  excès  de  chlore  fait  disparaître  ce  précipité  et  le  convertit,  en 
présence  d’une  grande  quantité  d’eau,  en  acide  chlorhydrique  et  en  acide 
indique. 

L’iodurede  potassium  est  déliquescent.  Il  produit  un  abaissement  con- 
sidtjrable  de  tem[)érature  en  se  di.ssolvant  dans  l’eau.  L’alcool  peut  aussi 
dissoudre  l’iodure  de  potassium,  mais  en  proportion  beaucoup  moindre 
que  l’eau. 

L’iodure  de  potassium  est  fusible  au-dessous  do  la  chaleur  rouge,  et 
répand  des  fumées  épaisses  à une  température  élevée  ; il  prés»>nte,  après 
•sa  fusion,  une  masse  cristalline  et  nacrée,  qui  possède  une  réaction  al- 
caline. 
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L’iode  forme  en  se  dissolvant  dans  rio<lui-e  de  potassium  une  dissolu- 
tion brune,  qui  repn-sente,  selon  (|uel()ues  chimistes,  un  bi-io<lure  ou  un 
tri-iodure  de  potassium.  Ces  corps  sont  peu  connus;  leur  étude  exige  un 
nouvel  examen. 

PrépârftUon. 

L*iodurc  t!o  polassium  se  pn‘‘pare  ordinairement  en  dissolvant  Tioile 
dans  la  potasse.  11  se  forme  dans  cette  réaction  un  mélange  d’iodure  de 
potassium  et  d’iodate  de  potasse  : 

61  + 6KO  = KO, 105  q.  5KI. 

La  dissolution  de  ces  deux  sels  est  évaporée  à siccité,  et  le  résidu  sou- 
mis à une  température  rouge,  qui  décompose  l'iodato  en  oxigène  et  en 
iodure  de  potassium.  Pour  empêcher  que  le  résidu  ne  contienne  de  la 
potasse  libre,  et  ne  laisse  dégager  de  l’iode,  M.  Freundt  conseille  d’a- 
jouter un  peu  de  charbon  au  mélange  d'iodure  et  d’iodate.  On  reprend 
le  ré-sidu  par  de  l’eau  ou  mieux  par  de  l’alcool  à 95°  centésimaux,  (jui 
dissout  l’iodure  ; on  filtre  ensuite  la  dissolution  avant  de  l’évaiwrer. 

H.  Baup  a indiqué  un  procédé  de  préparation  de  l’iodure  de  |)otassium 
qui  consiste  à faire  chautfer  de  l’iode  avec  un  léger  excès  de  fer  en  pré- 
sence de  l’eau,  et  à décomposer  par  le  carbonate  de  potasse  l’iodurc  de 
fer  qui  s’est  formé.  Il  se  précipite  du  carbonate  de  fer  qu’on  sépare  par 
la  filtration,  et  il  ne  reste  plus  qu’à  faire  cristalliser  l’iodure  de  potas- 
sium en  concentrant  la  dissolution. 

L’iodure  de  potassium  contient  quelquefois  de  l’iodate  de  potasse  ; sa 
dissolution  se  trouble  alors  par  l’acide  sulfureux  ; K0,105  + 5S0’  = l-f- 
liSœ -h  KO,SO>. 

lûtes. 

L’iodure  de  potassium , appelé  souvent  hydriodate  de  polaste  , est 
employé  en  médecine , particulièrement  dans  le  traitement  des  maladies 
scrofuleuses.  Il  sert  aussi  en  photographie. 

L’iodure  de  potassium  qu’on  trouve  dans  le  coimnerce  est  quelque^ 
fois  falsifié  avec  du  chlorure  de  {xitassium.  On  reconnaît  la  prt-sencc 
de  ce  dernier  sel,  en  précipitant  la  dissolution  d’iodure  sup]>osé  impur, 
pur  un  léger  excès  d’azotate  de  palladium  qui  furme  un  iodure  de  pal- 
ladium insoluble.  La  liqueur,  filtrée  et  réunie  aux  eaux  de  lavagedu  préci- 
pité, est  traitée  pur  de  l’azotate  d’argent  qui  précipite  le  chlore  à l’état 
de  chlorure  d’argent  insoluble. 

Lorsqu’on  distille  avec  de  l’acide  sulfurique  l’itHlure  de  {lotassium, 
préalablement  mélé  à une  petite  quantité  de  bichromate  de  |xjtasse,  et 
(|u’un  reçoit  les  produits  dans  une  dissolution  de  potasstî,  la  lessive  reste 
incolore  lors<jue  ce  sel  est  pur,  et  se  colore  en  jaune  s’il  est  inélé  à du 
chlorure  de  potassium. 

La  piiésence  des  chlonires  peut  encore  étn;  reconnue  dans  l’iodure  de 
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|x>tassiuin  un  prccipiUnt  .sa  Uiüsolulioii  par  de  l'azotaU;  d'argent  ammo- 
niacal. L’iodure  d’argent  est  seul  prw:ipité  ; la  liqueur  iiltrée,  et  sa- 
turée par  un  excès  d’acide  azuti(|Ui.',  laisse  déposer'  le  cülurure  d’argent 
dont  la  proportion  fait  connaître  la  ijuantité  de  chlorure  de  potassium 
qui  SC  trouvait  dans  fifalure. 

L’iodurc  de  potassium  est  ([uehiuefois  aussi  altéré  par  du  carbonate  de 
potasse,  ou  même  par  de  la  potasse  caustique. 

Pour  constater  la  présence  de  la  ix)tas.s<!  libre  dans  l’iodnre  de  jtotas- 
sium,  on  introduit  dans  ce  sel  une  petite  quantité  d’iode  qui  se  dis- 
sout sans  coloration , si  l’iodure  contient  de  la  potasse.  Pour  recon- 
naUre  le  carbonate  de  potasse  dans  un  iorlure,  on  mêle  l’iodure  avec  du 
luit  de  chaux,  on  lillre  la  liqueur  et  un  y ajoute  de  l'iudc  ijui  se  di.ssout 
sans  produire  de  coloration. 

Cuoune  l’iodure  de  potassium  exempt  de  potasse  se  colore  en  brun  en 
dissolvant  de  l’iode,  l’iode  employé  pour  constater  la  pré.sence  de  la  po- 
tas.se  libre  dans  Tiodure  de  ]K>tussiuiu  doit  toujours  être  ajouté  en  très 
[letite  quantité. 

Uu  apprécie  d’une  manière  approximative  la  quantité  d’alcali  ou  de 
carbonate  alcalin  contenu  dans  un  iodure,  au  moyeu  de  l'acide  sulfu- 
rique normal,  que  l'on  ajoute  dans  la  dissolution  de  l’iudure,  jusqu’à  ce 
que  la  liqueur  devienue  ueulre. 

On  constate  la  |H'éscnce  du  bromure  du  potassium  dans  l'iodure  en 
décomjxtsant  ce  sel  par  l’eau  de  chlore.  L'iode  est  déplacé  d’abord,  et  le 
brome  se  st'pare  en  dernier  lieu  ; eu  agitant , dans  un  tulie , le  mélange 
avec  de  l’éther,  on  remarque  à la  partie  suia'irieure  une  couche  d’un 
jaune  orangé  , produite  par  la  dissolution  de  brume  dans  l’étlier. 

KLUORIIIIE  DK  POTASSIL.M.  Kl’l. 

Le  fluorure  de  potassium  est  blanc,  sa  réaction  est  alcaline,  sa  sa- 
veur est  àcre  et  causti((ue  ; il  est  déliquescent,  et  cristallise  wi  cubiis  ou 
en  prismes  rectangulaires  à quatre  pans  qui  sont  ordinairement  aidtydres; 
toutefois  le  fluorure  de  imtassium  parait  avoir  une  certiiine  aflinité  pour 
l’eau,  et  donne,  à une  basse  température,  des  cristaux  (jui  sont  hydratés. 

Il  est  indé“comiK)sable  par  la  chaleur  ; sa  dissolution  ne  peut  être  éva- 
jxnée  dans  des  vases  de  verre  on  do  ))orcelaine,  qui  s<!  trouveraient  rapi- 
dement attaqués. 

On  obtient  le  fluorure  de  potassium  en  saturant  exactement  l’acide 
fluorhydrique  avec  du  carbonate  de  potasse. 

Le  fluorure  de  potassium  se  combine  à l’acide  fluorhydriqu(!,  et  forme 
un  composé  crisUillisant  en  larges  tables  carrées  dont  la  formule  est 
KF1,HFI. 
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CYAMRE  DE  l'OT.ifiSIlM.  KCy. 

I..P  cyanure  de  potassium  est  une  des  substanct's  les  plus  véiiéneiises 
que  l’on  connaisse.  11  cristallise  en  cubes  ou  en  cristaux  dérivant  du 
cube,  comme  le  chlorure  de  potas.sium  avec  lixiuel  il  est  isomorphe  ; ses 
cristaux  sont  toujours  anhydres. 

Le  cyanure  de  potassium  répand  à l’air  une  légère  odeur  prussique, 
due  à la  décomposition  lente  que  l’humidité  et  l’acide  carbonique  de 
l’air  lui  font  éprouver.  Il  supporte  une  température  rouge  sans  se  dé- 
composer, et  peut  éprouver  la  fusion  ignée.  Cependant  sous  l’inilucnce 
d’une  chaleur  blanche  longtemps  soutenue,  le  cyanure  de  potassium 
laisse  dégager  de  l’azote  et  se  décompose.  Le  ré-sidu  de  cette  calcination 
parait  être  un  garbure  do  potassium  ; il  produit  en  efl'et  avi>c  l’eau  un 
dégagement  d’hydrogène  , et  de  la  pota.sse  caustique. 

Le  cyanure  de  ]>otassium  pré.scnte  une  réaction  fortement  alcaline.  Il 
est  très  soluble  dans  l’eau , presque  insoluble  dans  l’alcfxil  anhydre  : 
aussi  ce  dernier  liquide  précipiUvt-il  le  cyanure  de  potassium  d’une 
dissolution  aqueuse  concentrée.  L’alcool  à 78  centièmes  en  dissout  une 
petite  quantité,  et  sa  faculté  dissolvante  augmente  à mesure  qu’on  l’é- 
tend d’eau. 

La  dissolution  aqueuse  du  cyanure  de  potassium,  abandonnée  à elle- 
même  dans  un  vase  ouvert,  se  décompose  peu  à peu,  laisse  dégager  de 
l’acide  cyanhydrique,  et  finit  par  se  convertir  complètement  en  carbo- 
nate de  potasse.  Lorsqu’on  fait  bouillir  celle  dissolution,  elle  se  change 
lentement  en  ammoniaque  et  en  formiate  de  potasse  (Pclouze). 

Le  cyanure  de  potassium,  soumis  à l’intlueuce  des  corps  oxidants,  se 
transforme  en  cyanaU?  de  potasse. 

Il  réduit  par  la  voie  sèche  un  grand  nombre  d’oxides  métalliques  ; 
M.  Liebig  le  considère  comme  un  des  agents  de  réduction  les  plus  puis- 
sants que  possède  la  chimie. 

Le  cyanure  de  potassium  peut  dissoudre  la  plupart  des  oxides  et  des 
cyanures  métalliques.  Celle  propriéu-  est  utilisée  pour  l’appliaition  des 
métaux  par  la  voie  électro-chimique. 

Le  cyanure  de  potassium  est  quelquefois  employé  en  médecine,  au  lieu 
d’acide  cyanhydrique.  Ses  propriétés  toxiques  en  font  un  médicament 
très  actif,  qu’on  doit  toujours  employer  avec  prudence. 

Pr<p«raUoa. 

Le  cyanure  de  potassium  s’obtient,  1°  en  unissant  directement  le  cya- 
nogène au  potassium  et  chauffant  ces  deux  corps  dans  une  cloche  courbe 
sur  le  mercure  ; 2"  en  calcinant  les  substances  azotées,  telles  que  la  fibrine, 
la  gélatine,  etc.,  avec  du  carbonate  de, 'potasse;  3’  en  faisant  arriver  de 
l’acide  cyanhydrique  dans  une  dissolution  alcoolique  de  pota.sse  ; h'  en 
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culcinunl  au  rougu  lu  cyauoliîn’urt'  du  laitassium  dans  une  cornue  de  por- 
celaine ou  de  grès.  Fe,2K,(C*Az)*  = 2iK,C*Az)  -j-  FeC*  -|-  A« — . Tantdt 
le  evanure  de  |>otassiuni  qui  sc  forme  dans  cette  décomposition  est  dis- 
séminé dans  la  masse  du  carbure  de  fer  produit  par  la  décomposition  du 
cyauoferrure;  tantôt  il  se  réunit  au  fond  de  la  cornue,  où  on  le  trouve, 
après  le  refroidissement,  sous  forme  d’une  masse  blanche  cristalline. 
Lorsque  le  cyanure  de  potassium  est  mélangé  au  carbure  de  fer,  on  traite 
la  masse  par  l’eau,  (jui  dissout  le  cyanure  alcalin  et  laisse  le  carbure  de 
fer  insoluble  ; la  liqueur  est  alors  évaporée  à sec.  On  a proposé,  pour 
éviter  de  peixlre  le  cyanogène  uni  au  fer  dans  le  cyanoferrure  de  potas- 
sium , de  cideiner  ce  composé  avec,  du  carbonate  de  potasse.  On  peut 
fondre  dans  un  creuset  couvert  un  mélange  de  8 parties  de  cyanoferrure 
de  ]H)tassium,  3 parties  de  tartre  grillé , et  une  partie  de  charbon.  La  ma- 
tière, refroidie  et  traitée  par  l’eau,  cède  à ce  liquide  une  quantité  considé- 
rable de  cyanure  de  potassium.  L’addition  du  charbon  a |>ourbut  d’ein- 
jjécher  la  formation  du  cyaiiate  de  potasse. 

5"  On  obtient  directement  le  cyanure  de  potassium,  comme  l’a  démon- 
tré M.  Üesfosses,  en  faisant  arriver  de  l’air  atmosphérique  sur  un  mélange 
de  carbonate  de  potasse  et  de  charbon.  Cette  réaction  est  utilisée  actuel- 
lement pour  produire  en  grand  le  cyanure  de  potassium. 

Le  cyanure  de  (lotassium  se  forme  quelquefois  dans  lt«  hauts-four- 
neaux ; on  le  trouve  principalement  près  des  tuyiîres. 

SLLFUUES  DE  l’OT.AS.SlL.M. 

Le  potassium  peut,  en  s’unissant  au  soufre,  former  les  comjxisés  sui- 
vants : 

K.S;  — — KS^;  — — K.S‘;  — KS<;;  — KS*. 

Indé|)endamment  de  ces  composés,  il  existe  un  sullliydrate  de  sulfure 
de  potassimn,  KS,HS 

MOXOSL'LFURE  DE  l'OT.ASSllIM.  KS. 

Le  monosulfure  de  potassium  se  présente  en  cristaux  incolores,  d’une 
odeur  et  d’une  saveur  sulfureuses  ; il  est  très  soluble  dans  l’eau  ; sa  réac- 
tion est  fortement  alcaline.  La  dissolution  du  monosulfure  de  i>otassium 
est  incolore  : lorsqu’on  l’expose  à l’action  directe  de  l’oxigèue  dans  un 
llacon  rempli  de  ce  gaz,  elle  s’altère  rapidement,  mais  sans  se  colorer,  et 
se  transforme  en  hyposullite  de  potasse  et  en  potasse  libre  ; il  ne  se 
forme  Jamais  de  sulfite  ni  de  sulfate,  quelle  que  soit  la  durée  de  cette 
réaction.  La  même  décomposition  se  produit  dans  l’air  atmosphé- 
rique ; la  dissolution  ne  se  colore  pas , mais  la  potasse,  au  lieu  d’être 
libre,  se  carbonate.  La  quantité  d'hyposullite  qui  sc  forme  dans  les 
ilissolutions  de  inonosulfure  de  potassium  abandonnées  au  contact  de 
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l’nir  est  quelquefois  trî's  fail\|e,  jmree  (}ue  l'aci(k>  carlxmique  ntmaspliéri- 
«)ue  peut  décomposer  une  partie  de  sulfure,  produire  un  carbonate  et 
un  dégagement  d'acide  sulfhydrique  : KS  -f-  CO'-"  + HO  = KO,CO’  + HS. 
11  arrive  quelquefois  qu’une  partie  de  l’hydrogène  sulfure  est  décomposée 
par  l’air  ; il  se  forme  ainsi  de  l’eau  et  du  soufre,  qui , retombant  dans  la 
dissolution  de  monosulfurc  non  encore  altéré,  s'y  dissout  et  lui  donne  une 
teinte  jaune.  (MM.  Kordos  etGélis.) 

Le  monosulfurc  de  potassium,  traité  par  un  acide , est  décomposé,  dé- 
gage de  l’hydrogène  sulfuré  sans  donner  de  dépôt  de  soufre. 

K.S  + 803,110  = K0,S03  + 211.8. 

11  est  assez  difficile  d'obtenir  une  di.ssolulion  de  monosulfurc  depotas- 
.Sium  qui  ne  se  trouble  pas  quand  on  la  di'«ompose par  un  acide;  elle  con- 
tient presque  toujours  des  tnices  depolysulfure.  On  peut  cc|M'ndant  dé- 
truire le  polysulfurequi  s’y  trouve,  en  agitant  la  dissolution  de  monosul- 
fure  de  potassium  avec  du  cuivre  ou  de  l’argent,  qui  s’emparent  de  l’exci's 
lie  soufre  et  ramènent  le  polysulfureà  l’état  de  monosulture. 

Le  sulfure  de  potassium  forme  des  précipités  diversement  colorés  dans 
la  plupart  des  dissolutions  métalliques  ; aussi  l’craploie-t-on  fréquem- 
ment pour  reconnaître  et  doser  les  métaux. 

Préparation. 

On  obtient  le  monosulfure  de  potassium  en  décomposant,  à une  tem- 
pérature d’un  rouge  vif,  le  sulfate  de  potasse  par  le  charbon  ; mais  ce 
procédé  donne  un  monosulfure  presque  toujours  mélc'“  de  polysulfure  de 
potassium  et  de  potasse  libre.  11  est  plus  simple  de  préparer  le  monosul- 
fure de  potassium  par  la  voie  humide;  on  divise  en  deux  parties  égales 
une  dissolution  de  potasse,  on  sature  complètement  une  de  ces  parties 
j)ar  de  l’hydrogène  sulfuré  qui  forme  du  sulfhydrate  de  sulfure  de  po- 
Us.sium:  KO  -(-  2HS  = 2110  KS,HS.  On  transforme  ensuite  ce  corjis 
en  monosulfurc  de  potassium  , en  le  mêlant  à la  portion  de  potasse  mise 
en  réserve  : KS,HS  -|-  KO  = 110  -f  2KS. 

Srr.niTDIUTE  de  StIt,KUHE  DE  l’OTASSItIM.  KS,SH. 

On  peut  obtenir  ce  composé  è l’état  anhydre,  comme  l’ont  démontré 
MM.  Thénard  et  Gay-Lus.sac,  en  chaulTant  dans  une  cloche  courbe  du 
potassium  dans  de  l’acide  sulfhydrique  gazeux.  Une  partie  simlement  de 
l’acide  SC  décompose  pour  prrxluire  le  inonosulfure  de  potassium  et  do 
l’hytlrogène,  tandis  que  l’autre  partie  se  combine  avec  le  monosulfure 
et  forme  le  sulfhydrate  de  sulfure  de  potassium: 

2118  -1-  K KS,IIS  -P  II. 

n.  2 
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IS 

Quatre  volumes  d’aciile  sullliyilrii|ue  2liS  cliaulTes  aveu  du  pota.ssiuni 
domieiitdeux  volumes  d liydrogèiie  U. 

On  obtient  ordinairement  le  sull'hydrate  de  sulfure  de  potassium  par 
voie  humide,  en  saturant  une  dissolution  de  |X)tasse  par  l'acide  sulfhy- 
dri(]ue. 

La  dissolution  de  ce  corps  est  incolore,  sa  réaction  est  alcaline  ; lors- 
qu’on la  traite  par  un  acide , elle  défuage  deux  fois  plus  d'iiydi-ogèiie 
sulfuré  que  le  moiiosulfuie  et  ne  laisse  pas  déposer  de  soufre. 

KS.IIS  -f  StP,llO  = KO, SOS  4-  2I1S. 

Si  l’on  concentre  une  dissolution  de  sulHiydrate  de  sulfure  de  [lotas- 
sium,  il  se  dégage  de  l’acide  sulfliydrique  et  il  reste  du  monosulfure 
pota.ssiuin.  Cependant,  en  évaporant  lentement  une  di.ssolution  de  sulf- 
liydrate  ilc  sulfure  de  potassium  dans  un  courant  de  gaz  sulfliydrique, 
on  [leut  obtenir  des  cristaux  incolores. 

Pour  distinguer  le  inonosulfure  de  pota.ssium  du  sulfbydrate  de  sul- 
fure , on  traite  le  inonosulfure  de  jK)ta.ssium  par  une  ilissolution  de 
manganèse  ou  de  cuivre  ; il  se  forme  un  pnicipité  de  sulfure  de  manga- 
nèse et  il  ne  se  dégage  aucun  giu  : 

KS  + MliO,SO’  = MliS  + KO,.SO^. 

lair-squ’on  soumet  une  dissolution  de  manganè.se  à l’action  du  sulfliy- 
drate  de  sulfure  de  potassium  , il  se  précipite  encore  du  sulfure  de 
manganèse , mais  il  se  prinluit  eu  même  teinjis  dans  la  liqueur  une  effer- 
vwcence  duc  au  dégagement  de  l'hydrogène  sulfuré  <[ui  devient  libre. 
.Mn0,.S03  + KS,1IS  = KO, .SU’  -f  .MaS  + Il.s. 

Quelques  chimistes  admettent  que  le  sullliyilrate  de  sulfure  de  potas- 
sium, en  se  dissolvant  dans  l’eau,  se  change  en  bisulfhydrate  de  po- 
tas.s<!  : KS,I1S  -f-  110  = K0,21IS.  Cette  hypothèse  se  rattache  aux 
observations  qui  ont  été  préseuti-es  précédemment  sur  la  théorie  des 
chlorures  et  des  chlorhydrates. 

l’OLYSULKüllES  DK  l’OTASSILM. 

Les  autres  sulfures  de  potassium  sont  beaucoup  moins  iiiqxirtants  i|ue 
ceux  que  nous  venons  de  décrire  : loi-siqu’on  les  traite  par  un  acide,  ils 
dégagent  un  équivalent  d’hydrogène  sulfuré,  et  donnent  un  déjxlt  de 
soufre  qui  est  représenté  par  le  nombre  d'isiuivalents  de  soufre  contenu 
dans  le  sulfure  moins  un.  Lu  formule  gémérale  qui  repi'ésente  cette  dé'- 
composition  est  lu  suivante  : 

K.S-  4-  Sü^llO  = KO.SC^  -f-  IIS  -I-  S-  - 

Si,  au  lieu  de  verser  un  acide  dans  une  dissolution  de  |>olysulfure  di' 
potassium , on  laisse  tomlier  goutte  a goutte  le  polysulfure  dans  un  excès 
d’acide,  il  ne  se  dégage  plus  d’acide  sulfliydri(|ue,  et  il  se  forme  du  bisul- 
fure il'hydrogène. 
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Le  pentasullui'e  <ie  potassium,  <jui  a pour  formule  KS^,  peut  être  ob- 
tenu eu  cUauffaut  au  rouge  sombre  du  monosulfurc  de  potassium  avec 
un  excès  de  soufre. 

Ce  sulfure  est  solide;  sa  couleur  est  brune  ; il  est  déliquescent,  très 
soluble  dans  l'eau  et  dans  l’alcool.  Il  absorbe  l'oxigèiie  de  l’air,  et  se 
transforme  eu  hyposuinte  en  donnant  un  dépôt  de  soufre.  C’est  ce  poly- 
sulfure  qui  entre  dans  la  composition  du  fuie  de  soufre  employé  en  méde- 
cine, et  sert  à préparer  le.s  bains  de  barége  artiliciels. 

On  emploie  eu  pharmacie  sous  le  nom  de  foie  de  soufre  deux  produits 
diiférents  : le  premier  se  prépare  en  faisant  bouillir  une  dissolution  de 
potasse  caustique  avec  un  excès  de  fleur  de  soufre;  c’est  un  mélange  d’hy- 
posullite  de  (Mtasseet  de  pentasulfure  de  potassium  : 

.S'»  -1-  3KO  = 2KS5  + KO,SW 

second  s’obtient  en  faisant  fondre  du  carbonate  de  potasse  avec  du 
soufre.  Si  on  maintient  le  mélange  au-dessous  du  rouge  sombre , le  foie 
de  soufre  contient  de  l’hyposulfite  de  potasse  : KO, SW.  Si  la  température 
est  plus  élevé»,  il  ne  contient  plus  que  du  sulfate  de  potasse  : 

ÛKO,CO*  16S  = iCO>  -f-  K0,?03-f-  3(KS5). 

Le  foie  de  soufre  obtenu  i>ar  voie  sèche  et  destiné  à l’usage  médical  ne 
se  préjvire  pas  toujours  avec  les  mêmes  proportions  de  soufre  et  de  car- 
bonate de  potasstî  : aussi  contient-il  quelquefois  un  sulfure  de  potassium 
moins  .sulfuré  que  le  pentasulfure. 

PYROPUORE  DK  .M.  r..YV- LPSSAC. 

Lors(|u’ün  décompose  le  sulfate  de  potasse  par  un  excès  considérable 
de  charbon  divisé,  on  obtient  une  substance  noire  d’une  excessive  com- 
bustibilité, que  l’on  nomme  pyrophure  de  M.  Gay-Lussac. 

Pour  le  piéparer,  on  mêle  intimement  27,3  parties  de  sulfate  neutre  de 
|>utassc  avec  15  parties  de  noir  de  fumée  préalablement  calciné.  On  in- 
tnaluit  ce  mélange  dans  une  cornue  de  gi-ès  à laquelle  on  adapte  un 
tube  recourbé  ayant  plus  de  HO  centimètres  de  longueur  ; l’extrémité 
de  ce  tube  plonge  dans  un  verre  à demi  rempli  de  mercure.  Lu  cornue 
est  exposée  à une  température  qu’on  élève  graduellement  jusqu’au  rouge 
vif.  11  se  dégage  des  gaz  formés  d’oxide  de  carbone  et  d’acide  carbo- 
nique. Un  juge  que  l’opération  est  terminée,  quand  ces  gaz  ressent  de  se 
dégager,  malgré  l’intensib;  de  la  chaleur.  La  cornue  étant  alors  abaiidon- 
iiéc  dans  le  fourneau  qui  se  refroidit  lentement,  le  mercure  lemonte  dans 
le  tul)e,  et  s’y  nuiintient  bientôt  stationnaire.  Lorsque  la  cornue  est  tout 
à fait  refioidie,  ou  en  retire  le  pyropbore  qu’on  introduit  dans  un  flacon 
en  y faisant  entrer  le  col  de  la  cornue.  On  bouche  rapidement  le  flacon 
aveu  un  bouchon  de  litige  fermant  liermétiqucment. 

U-  corps  ain.si  préparé  est  éminemment  pyrophoriqui'.  La  plus  (letile 
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({uantito  projotéo  dans  l'air  y In'i'do  av<*c  un  iH'lat  extraordinaire.  Cette 
eonibustibilité  i>st  telle  (ju'un  pourrait  être  tenté  de  l’attribuer  à du  [>otas- 
sium  dis-stuniné  dans  la  masse  tharbunneuse  ; mais  M.  Cay-Lussac  s’est 
assuré  que  le  pyrophore  mis  dans  l’eau  ne  dégage  pas  d’hydrogène, 
«î  qui  prouve  qu'il  ne  contient  pas  de  potassium  libre.  Le  pyrophore 
doit  être  considéré  comme  un  mélange  intime  de  polysull’ure  de  potas- 
sium , de  potasse  anhydre  et  de  charbon  ; sa  grande  combustibilité  est 
due  à la  temi>i';rature  élevà;  que  produisfuit  le  sulfure  de  potassium  en 
s’oxidant,  et  la  potas.se  anhydre  en  s’hydratant  à f’air  ; de  plus,  la  masse, 
qui  est  légère  et  poreuse,  condense  de  l’air,  .sa  teni|)érature  s’élève  bientét 
assez  pour  que  le  charbon  très  divisé  ([u’elle  renferme  s’enflamme  avec 
vivacité;  le  seul  gaz  qui  se  produit  dans  cette  combustion  est  l'acide 
carbonique;  le  sulfure  de  j)otassium  absorbe  l'oxigène  et  régénère  le  sul- 
fate de  jx)tas.s<ï. 

PYnOPUOKE  DE  lI0.MBEnC. 

On  obtient  encore  une  substance  pyrophorique  en  calcinant  75  gram- 
mes d’alun  de  potasse  desséché,  av(?c  /i  grammes  de  noir  de  fumée  ou  avec 
un  excès  de  sucre,  d’amidon,  etc.  Ce  pyrophore  est  loind’être  aussi  com- 
bustible que  le  préaklent.  On  doit  le  considérer  comme  formé  de  JKily- 
sulfure  de  poUissiuin,  de  jetasse  anhydre,  d’alumine  et  de  charbon.  11 
produit  en  brûlant  non  seulement  de  l’acide  carbonique,  mais  encore  de 
l’acide  sulfureux  dont  la  formation  est  facile  à expliquer,  puis({ue,  à une 
température  élevée,  l’alumine  ne  i>eut  s’unir  ni  à cet  acide  ni  à l’acide 
sulfurique. 

AZOTATE  DE  POTASSE.  KO,AzO\ 

Propriété». 

L’azotate  de  potasse , également  connu  sous  les  noms  de  nitre , sel  de 
nitre  , salpêtre,  nitrate  de  potasse,  esl  blanc,  inodore,  d’une  saveur  d’a- 
bord fraîche,  mais  bientôt  piquante  et  amère;  scs  cristaux  sont  ti-ès 
friables.  Lorsqu’on  les  conserve  quelque  temps  dans  la  main,  ils  se  brisent 
en  faisant  entendre  un  léger  bruit. 

L’azotate  dépotasse  est  toujoui-s  anhydre,  mémo  lorsqu’il  cristallise  à 
de  basses  températures  ; mais  ses  cristaux  retiennent  ordinairement  une 
petite  ([uantité  d’eau  inteiqatst'e.  Sa  densité  Mt  de  1,933.  11  cristallise  en 
longs  prismes  à 6 pans  , terminés  par  des  pyramides  hexaèdixs.  Ces  pris- 
mes stjnt  souvent  cannelés , et  présentent  des  cavités  longitudinales  dans 
leur  intérieur.  Les  cristaux  prismatiques  du  nitre  ressemblent  beaucoup 
à ceux  de  l’arragonitc , et  ne  s’en  distinguent  que  par  une  très  légère  dif- 
férence dans  les  angles.  L’azotate  de  potas.s(>  forme  quelquefois  des  cris- 
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tüux  appartenant  à un  autre  système  cristallin  ; ce  sont  des  rhoiubutHlres 
qui  ne  diflèrent  que  d'un  degré  de  ceux  du  spath  calcaire. 

Le  nitre  est  inaltérable  dans  les  circunstances  alniospliéri(|ues  ordi- 
naires; il  ne  devient  déliquescent  que  dans  un  air  presque  saturé  d’hu- 
midité. 

Il  entre  en  fusion  vers  300°,  et  donne  par  le  refroidissement  une  masse 
blanche  , compacte , connue  sous  le  nom  de  Cristal  minéral.  Cette  masse 
se  pulvérise  plus  facilement  que  les  cristaux  de  nitre , qui  présentent 
toujours  une  certaine  élasticité. 

L’azotate  de  potasse,  chauffé  au  rouge  >if,  se  change  d’abord  en  azotite 
de  potasse  et  perd  le  tiers  de  son  oxigène;  K0,Az0‘=0’-|-K0,Az0^.Aune 
tem|)ératurc  blanche,  l’azotite  dégage  de  l’azote  e,t  une  nouvelle  ipiantité 
d’oxigène,  et  laisse  un  résidu  formé  de  |x>tasse  anhydre  et  de  ]>erüxide 
de  potassium.  Cette  décomposition  ne  peut  être  utilisée  pour  préparer  la 
potasse  caustique , parce  que  tous  les  vases  dans  lesquels  ou  calcine  le 
nitre  se  trouvent  attaquf’s. 

L’azotate  de  potasse  (>st  à peine  soluble  dans  l’alcool  à 90  centièmes , 
et  tout  à fait  insoluble  dans  l’alcool  absolu.  Su  solubilité  dans  l'eau  a été 
déterminée  par  H.  Gay-Lussuc. 


100  parties  d'eau 

à 0» 

<Us.solv)-ut  13,3  )lc  nilix- 

— 

à 24,0 

— 384  - 

— 

à 50,7 

— 97,7  — 

— 

4 79,7 

169,7  — 

— 

4 97,7 

— 236,0  — 

Une  solution  de  nitre,  saturés?  à la  tempt’rature  de  son  ébullition,  con- 
tient, d’après  M.  Lepage,  335  parties  de  ce  sel  , et  bout  à H5“,9. 

I-a  solubilité  du  nitrt?,  qui  augmente  considérablement  avec  la  tenqKv 
rature,  comme  l’indique  le  tableau  précéxlent,  permet  de  le  purilier  avec 
la  plus  grand)!  facilité , et  de  le  débarras.ser  par  cristallisation  des  sels 
étrangers  qu’il  peut  contenir. 

Un  mélange  de  nitre  et  de  charbon  bride  avec  vivacité  quand  on  le 
chauffe  ou  qu’on  le  touche  avec  un  corps  incandt'sccnt.  Le  charbon  se 
transforme  en  acide  carbonique  aux  dtîpeus  de  l’oxigènc  de  l’acide  azo- 
ti(jue  ; une  partie  de  cet  acide  carbonique  se  dégag)!  ; une  autre  reste  unie 
à la  potas.se;  l’azoU!  devient  libre  : 

2(K0,Az05) -f  5C».  2(KO,0O»)  +2.Az-f3CO». 


Lorsqu’on  chauffe  le  nitre  avec  uii)‘  (|uantité  de  charbon  plus  considé- 
rable que  celle  exprimée  par  la  formule  précédente , l’acide  carbonique 
et  l’azote  sont  mêlés  d’oxidc  de  carbone;  le  volume  du  gaz  prov)?nanl  de 
la  combustion  augmente,  mais  en  même  tenqis  la  température  produite 
au  moment  de  la  combustion  tliininuc. 
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I/’  soiiln!  nîapil  missi  sur  l’azotalc  de  |attii.ss<“  sons  riiilluiMiCA^  do  la 
rhalcur  : KO.AzO^  + 2S  = K0,S(V  + S(P  -f  Az. 

Cott«  niactinn  sa  fait  toujours  avw  un  vif  rloftagoniont  df  rlialciir. 

Si  l’azotate  d(!  potasse  rat  en  excès,  lesoufre  s<!  Ininsforme  entièrement 
en  acide  sulfurùiue , qui  reste  combiné  à la  |witasse. 

On  donne  le  nom  de  jmtdre  dftnmmte  à un  mélange  rie  3 ])arties  de 
nitre,  2 de  )K)tasse  et  1 de  soufre.  Lorsqu’on  chaulïe  lentement  qnehpies 
grammes  de  cetU’  pondre  dans  une  cuillère  à projection,  la  masse  entre 
d’abord  en  fusion  , et  détone  biwitôt  avec  violence.  I>a  détonation  est  due 
k un  dégagement  instantané  de  gaz. 

Le  fondant  dr  Bnumô  rat  un  mélange  de  3 parties  de  nitre,  1 ]>art.  île 
soufre  et  1 part,  de  sciure  de  bois  ; il  a la  propriéti'  de  déterminer  la  fu- 
sion de  différents  métaux.  Il  agit  ainsi  non  seulement  à cause  de  la  tem- 
pérature élevée  qui  rat  produite  par  la  n-action  n'“ciproque  des  corps  qu’il 
contient , mais  encore  parce  qu’une  partie  du  soufn^  s’unit  directement 
aux  métaux  et  forme  avec  eux  des  sulfurra  fusibles. 

Les  acides  plus  fixes  que  l’acide  azotique  di'*composent  le  nitre.  sous 
l’influence  de  la  chaleur. 

L’argile  elle-même [leut  ojiérercetle dé-composition.  Pendant  longtemps 
on  a préparé  l’acide  nitrique  en  déiwinposant  le  nitre  par  l’argile. 

Eut  iMllirrI  tfa  nitre. 

Le  nitn!  est  abondamment  répandu  dans  la  nature  ; on  le  trouve  prin- 
cipalement en  Égypte,  dans  l’Inde,  en  Amérique  et  en  Espagne.  Dans 
ces  pays,  le  salpi’dre  vient  s’effleurir  à la  surface  du  sol  ; on  le  rainasse 
avec  de  longs  balais  que  l’on  nomme  /miissoirs;  de  là  le  nom  de  Sol/jêtre 
do  housmgo  que  l’on  donne  il  cette  espèce  de  sal|H-lro. 

On  cite  en  France  quelques  localités  qui  produisi.-nt  du  nitre'  ainsi  dans 
le  département  de  Seine-el-Oisc , à la  Roclie-Guyon  , on  trouve  des  efflo- 
rescences qui  sont  assez  riches  en  sali>être. 

Ce  sel  vient  cristalliser  à la  surface  des  murs  des  vieux  bâtiments,  dans 
les  étables,  dans  les  lieux  habités  par  les  animaux;  les  plâtras  de  démo- 
litions contiennent  au.ssi  du  salp<-tre. 

Quoique  la  France  ne  possèclc  pas  do  dépôts  riches  en  salpêtre  , elle 
peut  cciK-ndant  en  fournir  une  grande  quantité;  aussi,  au  moment  des 
guerres  les  plus  actives,  la  production  annuelle  du  saljiétreen  France  a 
été  de  1,900,000  kilogrammra  >Paris  en  founiissait  les .7/20  , la  Touraine 
les  2/20 , toutes  les  autres  provinces  les  10/20 , et  les  nitrières  artificielles 
1/20. 

ExcraetloB  do  nitre. 

Un  peut  obtenir  le  nitre  : 

1°  En  transformant  l’azotate  de  soude  en  azotate  de  potasse. 
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Pour  préparer  lenitre  par  cette  méthode,  on  lait  réagir  du  chlorure  de 
potassium  sur  de  l’azotate  do  soude.  I.a*s  deux  sels  sont  dissous  dans  l’eau 
bouillante  ; le  chlorure  de  sodium  étant  le  sel  le  moins  soluble  , se  pti’ci- 
pite  le  premier , et  l’iuotatc  de  (mtasse  reste  dans  la  liqueur  ; il  s’en  dépose 
en  cristaux  par  le  ri>froidis.sement. 

2"  \j('  salp(’'tre  peut  .st'  former  dans  des  nitrières  artilicidh’si. 

On  cherche  à rtiali.ser  dans  ces  nitrières  toutes  les  circonstanc»'s  qui 
paraissent  favorables  à la  production  du  nitre  ; des  matières  végétales  et 
animales,  des  sels  alcalins  et  calcaires  s’y  trouvent  exposés  pendant  long- 
temps à l’air  humide. 

Jusqu’à  présent  les  nitrières  artificielles  n’ont  pas  donné  en  France  de 
résultats  satisfaisants  ; mais  on  les  ex]iloite  avec  succès  en  Moravie , en 
Suède  et  en  Prusse. 

3'  En  France  on  extrait  toujours  le  nitre  des  matériaux  salpêtres  qui, 
indépendamment  du  nitre , contiennent  des  azotates  de  chaux  et  de  ma- 
gnésie.' D’après  M.  Gay-Lussae,  les  plâtras  salp(’-trés  de  Paris  contiennent 
environ  5 pour  0/0  d’azotates. 

La  partie  soluble  des  matériaux  salpêtres  présente  en  géiiénd  la  coni- 


|K)sition  suivante  : 

Nitre 25 

Azotate  (le  chaux.  33 

Azotate  de  magné.sic à 

Sel  marin 5 

Autres  sels . < 32 
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M.  Kuhimann  a (-galemetit  trouvé  dans  les  matériaux  saliAêtit'-s  iitic 
(pt.antité  tiotable  d’azotate  d’ammottiaque. 

L’opération  qui  a pour  but  de  transformer  les  azotates  de  chaux  et  de 
magnésie  en  azotate  de  potas.se  porte  le  nom  de  satumiion  des  liqueurs. 

Les  eaux  de  lavage  des  matériaux  salpêtrfs,  contenant  des  azotates  de 
chaux  et  de  magnésie,  sont  mélangées  avec  du  carbonate  de  potasse,  <pii 
forme  des  carbonates  de  chaux  et  de  magnésie  in.solttbles  et  de  l’azotate 
de  potasse  soluble.  Dans  cette  réaction  l’azotate  d’ammoniaque  est  aussi 
décomposé  en  azotate  de  potasse  et  en  carbonate  d’ammoniaque  qui  se 
dégage  pendant  la  concentration  des  liqueurs. 

Il  est  souvent  plus  économique  d’employer  du  sulfate  de  potasse  pour 
dé'composer  les  azotatiM;  de  chaux  et  de  magnésie  ; mais  comme  le  sulfate 
de  potasse  n’agirait  pas  sur  l’azotate  de  magnifie,  a cause  de  la  solubilité 
du  sulfate  de  magnésie,  on  commence  par  transformer  l’azotate  de  ma- 
gnt'‘sie  en  azotate  de  chaux  , en  ajoutant  dans  la  liqueur  un  laitdechaux 
(]ui  précipite  la  magiK'sie.  La  chaux  n'agit  également  sur  l’azotate  d’am- 
moniaque , en  d('gagp  l’ammoniaque  et  forme  de  l’azotate  de  chaux. 

On  emploie  aussi  dans  l<?  même  but  des  mélanges  de  parties  égales  de 
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sulfahulu  suudi!  et  de  chlorure  de  potassium.  Le  sulfate  de  soude  fumie 
d'abord  du  sulfate  de  chaux  insoluble  et  de  l’azotate  de  soude  ; ce  dernier 
sel  est  alors  décomposé  par  le  chlorure  de  potassium  , donne  du  chlo- 
rure de  sodium  t|ui  se  prticipitc  en  ])remier  lieu  , et  de  l’azotate  de  po- 
tasse qui  reste  dans  les  eaux-mères  et  que  l’on  retire  par  cristallisation. 

Laraae  des  raateriaax  aalpeirea. 

Pour  laver  facilement  les  matériaux  salpêtres,  on  commence  d’abord 
par  les  concasser  et  on  les  passe  ii  la  claie  : on  les  mélange  ensuite  à des 
cendres  ou  à toute  autre  substance  contenant  du  carbonate  de  (Mtasse 
destiné  à ojrérer  la  saturation  des  liqueurs. 

On  introduit  les  matériaux  mélangés  et  concassés  dans  des  tonneaux 
défoncés  d’un  côU; , reposant  sur  le  fond  qui  leur  riîste  et  [dacés  au-dessus 
d’une  rigole  nommée  recette. 

Ou  y verse  une  quantité  d’eau  qui  représente  en  volume  la  moitié  des 
substances  solides;  elle  y séjourne  dix  heures,  a[)i’ès  et;  temps  un  la  laissa 
écouler  ; les  plâtres  en  retiennent  la  moitié. 

Si  la  li(iueur  que  l’on  retire  marque  3"  à l’aréomètre,  les  substances  _ 
solides  sont  encore  assez  riches  pour  être  soumises  à un  se(;ond  lavage  ; 
on  verse  alors  dans  les  tonneaux  une  quantité  d’eau  qui  repré.sente  la 
moitié  du  volume  de  la  première  eau,  et  on  lessive  justju’â  coque  les  li- 
queurs ne  marquent  ([ue  un  demi  degré  à ranktmèlre  ; ces  eaux  sont 
rejet(s>s  sur  do  nouveaux  matériaux  saljiétrés  et  deviennent  plus  riches 
en  sal|)étre;  on  convertit  ainsi  les  eaux  de  lavage  on  eaux  faibles,  les  eaux 
faibl(;s  en  eaux  fortes  et  les  eaux  fortes  en  eaux  de  cuite. 

Ces  dernières  eaux  doivent  marquer  environ  12“  à l’aréomètre;  on 
procède  alors  à la  cuite. 

Cuite.  L’évaporation  des  eaux  sal|iétré*«,  qui  {xn  te  le  nom  de  cuite,  se 
fait  dans  de  grandes  chaudières  en  foute  ou  eu  cuivre. 

Les  liqueurs  en  se  concentrant  laissent  déposer  du  carbonate  de  chaux, 
du  sulfate  de  chaux  et  des  matières  animales  que  l’on  nomme  boues. 
Pendant  cette  concentration  il  se  manifeste  une  forte  orleur  ammoniacale. 

Boucs.  Les  bouillons  ramènent  les  boues  de  la  circonférence  de  la  chau- 
dière, au  centre  ; aussi  j)eut-on  les  enlever  facilement  en  plaçant  dans  la 
chaudière  à quelque  distançai  du  fond,  un  chaudron  dans  lequel  viennent 
se  rendre  les  dépôts  insolubles. 

Lorsque  la  liqueur  aiTive  à un  certain  ]>oint  de  concentration , elle  laisse 
cristalliser  des  chlorures  de  pola.ssiuni  et  de  sodium  , qui  ne  sont  pas  à 
beaucoup  près  aussi  solubles  que  le  nitre  dans  l’eau  bouillante:  on  enlève 
ces  sels  avec  des  écumoires  ; le  dépôt  de  chlorures  st?  fait  eu  général  au 
moment  où  la  liqueur  marque  42"  au  [ièso-sel  ; on  doit  pousser  l’éva[)ora- 
tion  just^u’à  45".  A ta!  terme  on  arréti;  réva|a>ration  , et  l’on  reconnaît 
que  l’évaporation  a été  conduite  assez  loin,  (piand  une  goutte  de  ladisso- 
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lutiuli  se  solidifie  lui'squ’uii  la  met  sur  un  corps  froid.  La  liqueur  estalnrs 
portée  au  cristallisoir,  et  au  moment  où  elle  cristallise,  ou  l'agite  avec  des 
machines  en  bois. 

On  obtient  ainsi  un  salpêtre  brut  cristallisé  en  petites  aiguilles  , qui 
porte  le  nom  de  salpêtre  de  première  cuite. 

Ce  premier  travail  se  fait  en  France  par  des  salpêtriers  palenUs,  qui 
n’ont  pas  le  droit  do  raffiner  le  salpêtre.  Le  salptHre  brut  est  livré  en 
cet  état  aux  ateliers  du  gouvernement;  il  contient  environ  25  cen- 
tièmes de  corps  étrangers  ; on  le  purilie  en  le  soumettant  à l’opération  du 
raffinage. 

Raranase  do  aalpetre. 

Pour  ralliner  le  salpêtre,  on  dissout  à chaud  le  sel  brut  dans  son  poids 
d’eau  ; on  clarifie  la  liqueur  avec  du  sang  de  bœuf,  qui  forme  des  écumes 
que  l’on  enlève  avec  soin,  et  l’on  fait  cristalliser.  Cette  opération  donne 
le  salpêtre  de  seconde  cuite. 

Ce  salpêtre  n’est  pas  encore  assez  pur  pour  la  fabrication  de  la  poudre; 
on  doit  le  soumettre  à une  troisième  cristallisation,  qui  donne  le  salpêtre 
de  troisième  cuite,  le  seul  qui  soit  employé  pour  faire  de  la  poudre. 

Dans  la  cristallisation  du  salpêtre,  on  a soin d’agiter  continuellement 
la  dissolution  au  moment  où  elle  cristallise  , afin  que  le  sel  se  dépose  en 
l>etits  cristaux  qui  se  purifient  plus  facilement  que  les  gros. 

Pour  enlever  aux  cristaux  de  salpêtre  l’eau-mcre  chargé*  de  sels  étran- 
gers dont  ils  sont  inprégnés , on  les  traite  par  une  eau  saturée  d’azotate 
de  potasse,  qui  dissout  les  chlorures,  les  sulfates,  etc.,  et  laisse  le  nitre  pur. 

EmwI  do  Salpêtre. 

Cet  essai  est  fondé  sur  la  propriété  que  possède  l’eau  saturée  d’azotate 
de  potasse  de  dissoudre  les  sels  étrangers  qui  sont  mêlés  au  salpêtre, 
sans  agir  d’une  manière  bien  sensible  sur  ce  dernier  sel.  Ce  mode  d’essai 
a été  proposé  en  1789  par  Riffault  et  a reçu  depuis  divers  iierfectioune- 
ments.  On  l’exécute  dans  les  raffineries  du  gouvernement  en  prélevant  sur 
la  quantité  de  salpêtre  à essayer  un  échantillon  moyen  du  poids  de  ùOO 
grammes,  qu’on  traite  dans  un  vase  en  verre  à large  ouverture , par 
5ü0  centimètres  cubes  d’une  dissolution  aqueuse  saturée  d'azotate  de  po- 
tasse pur.  Après  quelques  minutes  d'agitation,  on  jette  la  masse  entière 
sur  un  grand  filtre  sans  plis,  et  on  la  lave  avec  250  nouveaux  centimè- 
tres cubes  de  la  même  dissolution  iiitréc , en  ayant  le  soin  de  réunir  sur 
le  filtre,  au  moyen  de  cette  liqueur,  l’azutate  de  potasse  qui  adhère  au  vase. 

Le  salpêtre  bien  égoutté  est  séché  sur  un  bain  de  sable  à une  tempé- 
rature d'environ  100“  ; la  perte  de  poids  qu’il  a éprouvée  indique  la  pro- 
portion des  matières  étrangères  qu’il  contenait. 

Gi  mode  d’es.sai  ne  donne  pas  toutefois  le  titre  du  salpêtre  avec  une  tris 
grande  exactitude,  parce  que  d’une  (>art  les  matières  terreuses,  dont  la 
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proportion  s’élève  souvent  à 1 et  2 eenlièines,  restent  dans  le  salpêtre  d'é- 
preuve, et  que  d’une  autre  part  les  sels  solubles  contenus  dans  le  nitre  bnit 
agissent  plus  ou  moins  sur  l’échantillon  d’essai  et  sur  la  liqueur  satiinV'. 

Ainsi  le  sel  marin  détermine  la  dissolution  d’une  certaine  quantité  de 
sal|)étreet  diminue  sf»n  titre,  tandis  que  le  chlorure  de  potassium  élève 
le  titre  en  pnMluisant,  an  moment  de  sa  dissolution,  la  précipitation 
d’une  certaine  quantité  de  nitre  qui  s’ajoute  à ré-chantillon  d’essai. 

Il  faut  joindre  aussi  à c**s  causes  d’erreur,  les  incertitudes  qui  tiennent 
à dw  variations  de  température  cpii  i>euAent  se  produire  pendant  l’ana- 
ly.se  et  faire  varier  la  .solubilité  des  sels;  on  les  con'ige,  il  est  \Tai,  mais 
incomiilétement,  en  traitant  dans  les  mêmes  circotistances  que  r^lian- 
tillon  à essayée  600  grammes  de  nilrt?  ])ar  750  centimètres  cubes  d’une 
dissolution  .saturA' du  même  sel,  eten  appréciant  la  perte  ou  l'augmenta- 
tion de  |)oids  que  ces  600  grammes  ont  éprouvAis  à la  fin  des  épreuves. 

Fai  général,  l’es.sai  à l’eau  saturt'v  indique  un  titre  de  1 à 3 centièmes 
trop  élevé  ; aussi  la  régie  ajoute-t-elle  toujours  deux  centièmes  au  dA'het 
subi  |)ar  le  salp<'-tre  d’épreuve;  en  d’autres  termes,  elle  diminue  de  2 cen- 
tièmes le  litre  de  l’azotate  de  potasse  qui  a été  soumis  à l’essai. 

Outre  la  méthode  que  nous  Amenons  d’indiquer,  il  en  existe  deux  autres 
pour  analyser  l’azotate  de  potasse. 

liB  première  consiste  à transformer  le  nitre  en  carbonate  de  potasse 
en  le  calcinant  avec  du  charbon  , et  à apprécier,  au  moyen  de  l’acide 
sulfurique  normal,  le  titre  du  carlKuiale  de  |)otasse,  qui  sert  ensuite  à 
calculer  la  proportion  d’azotate  de  potas.se  pur  contenue  dans  le  salpêtre 
<]ue  l’on  examine.  Ce  procAlé  est  dû  à M.  Gay-Luss<ic.  (Voir  Alcnli- 
mêlrie.  ) 

La  seconde  méthode  consiste  6 déterminer  la  quantité  d’azotate  de  ]v>- 
Uis.se  nécessaire  pour  faire  jiasser  un  poids  connu  de  fer  dissous  dans 
l’acide  chlorhydrique,  de  l’état  de  protochlonire  à l’état  de  perchtorure 
de  fer. 

L’ex])érience  directe  a prouvé  que  pour  porter  au  maximum  de  chlo- 
ruration 2 grammes  de  fer  pur  (fils  de  clavecin),  prt'-alablemcnt  dissous 
dans  80  à iOO  grammes  d’acidc  chlorhydrique  fumant,  il  faut  employer 
une  quantité  de  nitre  pur  représentA»  en  moyenne  par  1^,216:  (6FeCI  -|- 
KO.AzO'  4-  6Hr,l  = 6110  + KCI  + AzO’  -f  SFe’CI»!.  Si  le  nitre  n’est 
pas  pur  en  le  pesant  sous  le  poidsde  I’',2t6  et  en  le  traitant  par  2 gr.  de 
fer  dissous  dans  l’acide  chlorhydrique , il  restera  dans  la  liqueur  une 
certaine  quantité  de  protochlonire  de  fer  dont  la  pwportion  correspond 
aux  substances  étrangères  contenues  dans  le  nitre.  On  déterminera  l’excès 
de  protochlorure  de  fer  avec  une  liqueur  titrée  d’hyjierinanganate  de 
|Kitas.se.  ( Voir  /es  essais  de  fer  par  le prori’dê  de  .V.  Mm’fjuerifte  ) 

Supposons  un  essai  de  snlja'tre  brut. 

On  dis.sout  dans  100  gi-ammes  d’acide  chlorhydriipie  2 grammes  de 
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fils  de  clav(?eiii  ; on  y ajoute,  soit  en  cristaux , soit  en  dissolution,  1,216 
de  nitre;  on  ferme  rapidement  le  matras  avec  un  bouchon  de  lif’gepor- 
Uint  un  jHîtit  tube  de  ven'e  etlilé,  et  on  maintient  le  mi'dangc  à l’ébullition 
|)cudant  5 à 6 minutes.  Apres  ce  temps,  il  n’existe  plus  d’azotate  dans  la 
li<iueur;  la  dissolution  est  alors  colorée  en  jaune. 

On  verse  cette  li([ueur  dans  un  grand  ballon  de  la  capacité  d’environ 
un  litre  et  demi,  qu’on  remplit  aux  2/3  avec  les  eaux  de  lavage  du 
matras  On  détennine,  avec  la  dissolution  titrée  de  caméléon,  lapro|M>r- 
tion  du  1er  l’cshie  à l’état  de  protochlorure.  Supposons  qu’un  essai  préa- 
lable ait  appris  que  30  centimètres  cubes  d’une  dissolution  do  caméléon 
représentent  la  quantité  de  cette  dissolution  qu’il  faut  employer  jHjur 
peroxider  un  gramme  de  fer  ; supposons  de  plus  que  [tour  terminer  la 
|MToxidation  du  fer  laisstî  par  le  nitre,  il  ait  fallu  5 centimètres  cubes 
de  la  même  dissolution  ; la  proportion  suivante  indique  à quelle  (]uan- 
tité  de  fer  au  minimum  corresjwndent  les  5 centimètres  cubes  de  li- 
queur employée. 

30  : 1,000  5 : X 

X = 0,1666. 

On  retranche  donc  de  2*'  ,0000  de  fer  .soumis  à la  perchloruration, 
0,1666  , et  le  reste  1,8334  donne  la  quantité  de  fer  portée  au  maximum 
p.ar  1,216  du  nitre  soumis  à l’analyse. 

La  proportion  suivante  fait  connaître  la  cpiantité  d’azotate  de  potas.sc' 
pur  contenu  dans  1,216  du  nitre  essayé. 

2,000  : 1,216  ::  1,8334  : x 
X =.  1,1147. 

En  divisant  1,1147  par  1,216,  le  quotient  exprime  le  titi'C  centésimal 
du  nitre: 

1,1147 


1 ,216 


91,66. 


Le sal|)étre soumisà  l’expérience  contenait  donc; 

Azotate  de  potasse  pur. 91,66 

Matières  terreuses , -chlorures  de  sodium  et  de  potas- 
sium, sulfates,  eau,  etc 8,34 

'ïôo~o"o~ 

Qjtte  méthode  d’analyse  comporte  une  exactitude  de  2 à 3 millièmes  ; 
mais  comme  elle  est  exclusivement  fondée  sur  l’action  oxidante  de  l’acide 
azotique , elle  sup|K>se  que  l’azotate  sur  lequel  on  opère  n’est  pas  mêlé  à 
d’autres  azotates.  Si  le  salpêtre  contenait  de  l’azotate  de  soude , ce  qui, 
du  reste , est  tri>s  rare , le  procédé  pré(!odent  ne  serait  plus  applicable. 
On  }X)UiTa  l’employer  avec  avantage  à l’analyse  de  l’azotate  de  soude  na- 
turel (azotate  du  Pérou);  elle  peut  aussi  servir  à doser  de  l’acide  azotique 
faible  ou  des  jnélaiiges  d'acide  azotique  et  d’acide  sulfurique  (Pelouze). 
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TbCoiic  4e  U alurlflcalleii. 

Nous  avons  dit  (juc  le  nitre  se  trouve  tout  formé  dans  les  matériaux 
salpêtres.  On  le  trouve  aussi  en  abondance  dans  certains  teirains  ; et  il 
existe  dans  plusieurs  plantes  telles  que  la  bourrache , la  buglose , la  jia- 
riétaire,  la  ciguë,  le  tabac,  le  soleil,  etc. 

Plusieurs  chimistes  se  sont  occupés  de  la  théorie  de  la  nitrification  ; 
elle  lai.sse  aujourd'hui  peu  d’incertitudes  : nous  présenterons  ici  la 
théorie  de  la  nitrification  qui  s’accorde  le  mieux  avec  les  observations  de 
MM.  G ay-Lussac,  Liebig  et  Kuhlraann. 

On  sait  que,  d’après  les  expérienois  de  Cavendish,  l’acide  azotique  s«i 
forme  lorsqu’un  mélange  d’azote  et  d’oxigène  est  soumis  à rinflucnce 
d’une  étincelle  électrique  en  prt'-sence  de  l’eau  ou  d’un  alcali,  et  que  l’a- 
cide azotique  prend  naissance  lorsque  l’ammoniaque  et  l’oxigène  pa-ssent  à 
une  température  d’un  rougi;  sombre  sur  de  la  mousse  de  platine  : AzH’ 
+ 0»  =Az0s,3H0. 

Nous  rappellerons  aussi  que  Th.  de  Saussure  a démontré  que,  dans 
certains  cas,  les  substances  organiques  en  déK'omposition  peuvent  agir 
comme  la  mousse  de  platine,  et  déterminer  des  réactions  chimiques  jiar 
leur  seule  pr«';sencc  ; c’est  ainsi  que  du  finnier,  introduit  dans  un  mélange 
d’hydrogène  et  d’oxigène , détermine  la  combinaison  des  deux  gaz , et 
forme  de  l’eau. 

Les  faits  qui  précèdent  peuvent  rendre  compte  des  principaux  modes 
de  production  du  nitre. 

En  effet,  l’expérience  de  CavendLsh  ]u;nt  d’abord  expliquer  la  formation 
de  ce  sel  dans  les  circonstances  où  il  n’existe  pas  de  substances  animales 
pouvant  fournir  l’azote  de  l’acide  azotique.  L’oxigène  et  l’azote  de  l’air 
se  combinent  sous  l’influence  de  l’électricité  atmosphérique , en  présence 
des  carbonates  alcalins  et  calcaires,  pour  former  des  azotates. 

Mais  les  cas  dt;  formation  de  nitre  en  l’absence  de  toute  substance  azo- 
tée sont  les  plus  rares , et  il  parait  démontré  que  le  salpêtre  prend 
ordinairement  naissance  lorsque  des  eaux  tenant  en  dissolution  ou  en 
suspension  des  substances  animales  séjournent  sur  des  corps  divisés  qui 
contiennent  des  carbonates  alcalins  ou  calcaires. 

.Vlors  la  production  du  nitre  est  facile  à expliquer  : l’azote  que  con- 
tiennent les  substances  organiques  se  change  d’abord  en  ammoniaque  , 
qui , en  présence  de  l’air  et  .sous  l’influence  des  corps  divisés  et  des 
substances  animales  agissant  comme  la  mousse  de  platine , est  trans- 
formée en  acide  azotique;  cet  acide  dé'compose  les  carbonates  alcalins  et 
calcaires,  et  forme  des  azotates  de  chaux  et  de  potasse. 

L’azotate  d’ammoniaque  qui  existe  en  petite  quantité  dans  l’air  joue 
aussi  un  rôle  important  dans  la  nitrification;  d’après  les  observations  de 
M.  Kuhlmann,  les  deux  éléments  de  ce  sel  (leuvent  coii^urir  à la  for" 
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matinn  du  nitre.  En  effet,  l’azotate  d’annnoiiiaqne,  en  pn'*sence  des  car- 
bonates calcaires  et  magnésiens , produit  par  double  décomposition  des 
azotates  de  chaux  et  de  magnésie  et  du  carbonate  d’ammoniaque  : la  base 
de  ce  dernier  sel,  subissant  à son  tour  l’action  oxidante  de  l’air  en  pré- 
sence des  corps  poreux,  se  trouve  transformée  en  acide  azotique,  qui  peut 
agir  de  nouveau  sur  les  carbonates,  et  former  une  nouvelle  quantité  de 
nitre. 

On  voit  qu’il  existe  des  relations  incontestables  entre  trois  grands  phé- 
nomènes naturels,  qui  sont  la  décomposition  des  substances  organiques, 
la  nitrification , et  la  fertilisation  des  terres.  En  effet , toute  matière  or- 
ganique que  l’on  abandonne  à l’air  se  décompose  complètement,  l’azote 
qu’elle  contient  se  dégage  à l’état  de  carbonate  d’anunoniaque,  qui , se 
rt'-pandant  d’abord  dans  l’air,  est  rxmtinuellement  ramené  par  les  pluies 
à la  surface  delà  terre.  Là,  une  partie  du  carbonate  d’ammoniaque  se 
trouve  absorbée  par  la  végétation , et  contribue  à la  fertilité  du  sol , et 
l’autre  se  change  en  azotate  d’ammoniaque,  sous  l’influence  simul- 
tanée de  l’oxigène  de  l’air , des  corps  poreux  et  des  substances  orga- 
niques en  décomposition.  L'azote  des  substances  organiques  peut  donc  se 
transformer  alternativement  en  ammoniaque  ou  en  acide  azotique, 
suivant  qu’il  se  trouve  placé  sous  des  influences  hydrogéuantes  ou  oxigé- 
nantes. 


POUDRE  A TIRER. 

COUPOSmON  DE  LA  POLDBE. 

La  poudre  est  un  mélange  intime  de  nitre,  de  soufre  et  de  charbon. 
On  en  distingue  trois  espèces  principales,  la  poudre  du  guerre,  la  poudre 
de  chasse  et  la  poudre  de  mine. 

La  jxmdre  de  chasse  fabriquée  dans  les  poudreries  de  l’Étal  est  formée 


de  : 

Nitre 78,0 

Charbon 13,0 

.Soufre 10,0 


• 100,0 

. 62 
. 18 
. 20 

100 

Le  dosage  des  poudres  de  guerre  est  à |X!U  près  le  même  dans  tous  les 


La  poudre  de  mine  contient  : 

Nitre.  . . 
Ciiarbon . 
.Soufre  . . 
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pays.  On  conçoit  (ju'il  n'y  ait  que  de  faibles  différences  dans  la  cx>nipo- 
sition  d'une  substance  qui,  cuminela  poucb’e,  doit  remplir  certauies  con- 
ditions invariables. 

Le  ta]>leau  suivant  fait  connaître  la  composition  des  poudi'es  degueiTe 
eraployties  dans  U»  différents  jiays  ; 
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Priisso 

Étals-L'iüs  d':ViiR'rique  . . . 

. . ! 75,00 

12,50 

12,50 

Aiigicicrrc 

. . 75,00 

15,00 

10,00 

ItiLSsie 

. . 73,78 

13,59 

12,63 

Autriche 

. . 7fi,00 

11,50 

12,50 

Kspgnc 

. . 76,47 

10,78 

12,75 

Suisse  ( pondre  ronde  ) . . . 

. . 76,00 

14.00 

10,00 

lioltande 

. . 70,00 

16,00 

14,00 

Sui'de. 

. . 76,00 

9,00 

16,00 

Cliine. 

. . 75,00 

14,40 

9,60 

ProprlétéM  de  !■  pondre. 

On  sait  que  la  poudre  s'enllamiue  facilement  sous  l'influence  de  la 
clialcur,  et  qu'elle  développe  pres(]ue  instantanément  un  volume  consi- 
dérable de  gaz  qui  agit  alors  comme  un  ressort  énergitjue. 

Il  est  facile  de  se  rtmdre  compte  de  l'effet  dynainii}ue  de  la  [wudre, 
et  de  la  grande  quantité  de  gaz  (|u'(!lle  produit  ; sup[K)sous  en  etïet 
que  l’on  soumette  à une  température  élevik'  un  mélange  de  sal(M'tre,  de 
soufre  et  de  charbon,  la  formule  suivante  dénamtre  ([ue  dans  cette  com- 
bustion il  se  forme  du  sulfure  de  potassiuni  et  une  quantité  de  gaz  con- 
sidérable. 

KO,AzOi  + C’+S=KS  + Az  + 3C(|2 

2toI.  fi  vol. 

Il  .serait  jwssible  d'augmenter  la  quautib;  de  gaz  en  introduisant  dans 
la  poudre  assez  do  charbon  pour  transformer  en  oxide  de  caritone  tout 
l’acide  cairbonique  qui  doublerait  alors  de  volume;  mais  ou  diminuei~ait 
b<>aur((up  la  chaleur  produite  par  la  détonation , et  nous  verrons  plus 
loin  (pie  la  température,  au  moment  de  la  combustion,  exerce  une 
grande  influence  sur  l’effet  dynami(|ue  d(>  la  |M)udrt‘. 

I.,a  formule  K(),AzO'  -)-  C’  -j-  S correspond  aux  nombres  suivants  : 

Aitre 7A,75 

Cliarbun  ....  1 3,34 

.Soufre lt,87 

En  comparant  ci?s  nombres  tla'siriipies  avec  les  nombres  doniuis  ]iar 
la  pratiipie,  on  reconnaît  qu’ils  se  confondent  pivs«|ue  exactement;  en 
l'ffet,  la  poudre  de  guerre  a pour  composition  : 
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Mue 75 

Charbon.  . , . 12,5 
Soufre .....  12,5 

Ou  pourrait  donc  considérer  la  poudre  à tirer-comine  un  mélange  à 
proportions  déûnies,  dont  la  combustion  doit  donner  naissance  à un  équi- 
valent de  sulfure  de  potassium , à 2 volumes  d’azote  et  6 volumes  d’acide 
carbonique.  Mais  les  produits  de  la  combustion  de  la  poudre  ne  sont  pas 
aussi  simples;  il  se  forme,  indé])cndamment  de  ces  trois  corps,  de  l’oxide 
de  carbone,  de  l’acide  sulfhjdrique,  de  l’hydrogène  carboné,  du  sulfure 
de  carbone,  du  sulfate  et  du  carbonate  de  potasse,  du  cyanure  de  potas- 
sium et  de  la  vapeur  d’eau. 

Les  pi-oportioiis  des  corps  employés  dans  le  dosage  de  la  poudre  n’in- 
tlueut  pas  seules  sur  le  volume  des  gaz  dévelopjics  au  inomcnt  de  la  com- 
bustion ; l’état  physique  d’uuc  poudre  exerce  aussi  une  grande  iniluence 
sur  scs  effets  balistiques  : il  est  donc  utile  de  déterminer  avec  soin  les 
propriétés  physiques  de  la  poudre.  On  doit  à M.  Piobert  des  considéra- 
tions importantes  sur  les  propriétés  et  les  etfets  de  la  jtoudre,  que  nous 
reproduirons  ici  en  partie. 

La  poudre  doit  présenter  une  dureté  assez  grande  pour  que  le  frotte- 
ment et  le  choc  (juc  les  grains  éprouvent  jiendant  les  transports  et  dans 
la  confection  des  munitions  , ne  produisent  pas  des  quantités  de  jious- 
sier  nuisible  à la  rapidité  de  l’intlainination  de  la  poudre. 

L'ne  bonne  poudre  doit  être  assez  dure  pour  no  pas  s’égrener  sous  le 
doigt,  et  ne  pas  salir  le  dos  de  la  main. 

Lorsque  les  grains  de  jjoudre  n’ont  point  éprouvé  un  lissage,  le  plus 
léger  frottement  suffit  jxnir  détacber  une  quantité  considérable  de  pulvé- 
rin  qui  diminue  beaucoup  l’elfct  balistique  de  la  poudre. 

Le  lissage  enlève  les  a.spérités  des  gi’ains  et  leur  donne  du  lustre  et  du 
poli  en  durcissant  leur  surface  : toutefois,  le  lissage  ne  doit  pas  être  trop 
prolongé,  parce  que  le  grain  deviendrait  moins  facile  à enflammer  et  ne 
serait  plus  homogène,  surtout  si  le  lissage  avait  été  opéré  sur  un  grain 
très  humide. 

Le  grenage  peut  faire  varier  les  qualih's  d’une  poudre  : en  comparant 
de  la  poudre  grenée  et  de  la  poudre  eu  masse,  on  rcconuait  que  la  pou- 
dre grenré  s’enflamme  presque  instantanément , parce  que  la  flamme 
pénètre  dans  les  interstices  existant  entre  les  grains,  tandis  que  1a  poudre 
en  masse  brûle  lentement  et  par  couches.  L'ne  poudre  en  masse  placée 
dans  une  arme  ferait  long  feu. 

La  gros.seur  du  grain  doit  être  appropriée  à la  nature  de  l’arme  ; dans 
les  petites  armes,  on  emploie  toujours  des  poudres  a grains  tins. 

La  grosseur  des  grains  varie  avec  les  espèces  de  poudre  et  leur  mode 
de  fidiricatioii. 
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Xous  iniliquorons  ici  le  nombre  de  grains  contenus  dans  un  grainnie 
de  différentes  iwudres. 


. . ( il  canon  fabrimiec  par  le  procédé  des  pilons.  . . 

Pondre  de  gnen  e ; . , ' 

(a  mousquet  — pilons.  . . 

. 38$ 

. 2023 

1 fine  . . 1 

— 

pilons.  . . 

. 12880 

— - 

tonnes.  . . 

. IfiS&O 

) ( 

— 

pilons.  . . 

. 27234 

Poudre  de  chasse,  é superfine.  | 

— 

tonnes.  . . 

. 29800 

— 

meules.  . . 

. 41400 

^ royale.  . | 



tonnes.  . . 

. 58550 

— 

meules.  . . 

. 48500 

Le  grain  de  la  poudre  de  guerre  doit  être  anguleux,  dur  et  sec;  la  gros- 
seur variede  2"'", 5à  l"",^  ixnir  la  poudre  à canon,  et  de  1“,4  à 0"",6 
pour  la  poudn;  à mousquet,  la;  grain  doit  résister  à une  pression  modé- 
rée, et  ne  pas  laisser  de  jwussière  lorstju’on  le  fait  glisser  sur  la  main.  La 
densité  apparente  de  la  poudre,  prise  au  graviniHre,  doit  étréau  moins  de 
0*‘,800  pour  la  poudre  à cmion,  et  de  0'‘,790  pour  la  poudre  à mousquet  ; 
on  appelle  gravimètre  une  mesure  d’un  décimètre  cub<r,  que  l’on  remplit 
au  moyen  d’un  entonnoir  qui  s’y  adapte  , et  qui  verse  la  poudre  d’une 
manière  uniforme.  Le  poids  du  litre  de  poudre,  non  tassée,  que  contient 
cette  mesure  est  la  densité  gravimétrique. 

Le  grain  de  la  poudre  de  chasse  fine  doit  être  dur,  anguleux  , bien 
égalisé  et  lissé  : sa  grosseur  est  comprise  entre  un  millimètre  et  un  demi- 
millimètre;  jxjur  la  poudre  .superfme,  entre  un  demi-millimètre  et  un 
quart  de  millimètre;  pour  la  poudre  royale  , entre  0“,25  et  au-dessous. 
La  densité  gravimétrique  doit  être  de  0*,900  au  moins  pour  les  trois 
espèces  de  poudre  de  chasse. 

Le  grain  de  la  jxmdre  de  mine  est  .semblable  au  grain  à canon  ; on 
lui  donne  quelquefois  un  certain  degré  de  lissage;  la  plus  grande 
partie  de  la  poudre  de  mine  qu’on  fabrique  depuis  quelques  anné-es 
est  ronde  ; on  l’esstiie  au  mortier-éprouvette  ; la  charge  est  la  même 
que  pour  la  poudre  de  guerre,  la  porté-e  est  au  moins  de  190  mètres; 
la  vitesse  initiale  serait  de  300  mètres  seulement,  si  nu  la  déterminait  au 
pendule. 

I,a  densité  exerce  beaucoup  d’influence  sur  les  qualités  d’une  poudre. 
Les  |K)udres  denses  s’enflamment  moins  facilement  que  lorsqu’elles  sont 
légères  et  poreuses,  et  donnent  moins  de  déchet  dans  le  transport. 

Les  poudres  qui  émettent  leur  gaz  trop  rapidement  sont  nommées  é»ï- 
sanles;  elles  jwrtent  une  giande  partie  de  leur  effet  sur  les  parois  de 
l’arme,  qu’elles  [)ouvent  faire  éclater  sans  que  leur  puissance  balistique  s’ac- 
croisse dans  une  proportion  considérable.  Elles  ont  sous  et;  rapport  de  l’a- 
nalogie avec  les  fulminates  de  mercure  et  d’argent,  et  avec  l’or  fulminant. 

Les  causes  qui  contribuent  à ri'iulre  h»s  jvnulres  brisantes  sont  l’em- 
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plui  (l'un  l'iiai'bun  trop  iulluiiiiuable  , lu  l('■gèl'ett(  du  gruin  , ou  le  (!(•- 
faut  de  pression  Bans  le  mélange  intime  de  mtre,  de  soufre  et  de  eburbon. 

Un  charbon  de  bois  dur  donne  des  poudres  peu  iiinaminubles. 

Une  bonne  fabrication  doit  donc  obser>er  un  certain  rapport  entre 
l’état  (lu  charbon,  la  densité  de  la  (>oudre  et  lu  grosseur  du  grain. 

Le  môme  mélange  de  uitre , de  soufre  et  de  charbon  produit  uiu; 
poudre  de  bonne  ({ualité , ou  bien  une  poudre  brisante  , suivant  la  gros- 
seur, la  forme,  lu  densité  du  grain.  C'est  en  faisant  varier  ces  diverses 
conditions  (pie  l'on  obtiendra  une  poudre  d’une  qualité  voulue. 

La  meilleure  poudre  est  celle  qui  s'enflamme  complètement  avant  que 
le  projectile  soit  sorti  de  l’arme,  et  dont  la  combustion  se  fait  suc(x:ssi- 
vement  àmesure  que  le  projectile  se  déplace. 

La  poudre  détone  lorsiju’clle  est  enOamméc  par  une  étincelle  électri- 
que, un  choc  violent,  le  contact  d'un  corps  en  ignitiou  ou  par  une  cha- 
leur d'environ  300°  : la  tiaimne  de  l'alcool  ou  celle  de  l'hydrogène  ne 
suffisent  pas  toujours  pour  produire  rintlammatiou  de  la  pouda*. 

Lu  poudre  s’enllanime  dans  un  briquet  pneumatique  avant  que  le 
volume  de  l'air  soit  réduit  à un  douzième  du  volume  primitif. 

Une  bonne  poudre  doit  brûler  rapidement  sans  laisser  de  résidu  appré- 
ciable sur  une  feuille  de  papier  qu’elle  ne  doit  pas  enflammer. 

On  a cru  pendant  longtemps  que  le  choc  du  fer  contre  un  corps  très 
dur  pouvait  seul  enflammer  la  poudre;  mais  l'expérience  a montré  que 
les  chocs  du  cuivre  contre  le  cuivre , du  fer  contre  le  marbre,  |xmvaient 
également  la  faire  détoner. 

Le  choc  d’une  balle  de  plomb  lancée  |Mir  un  fusil  enflamme  la  poudre 
placée  contre  le  plomb  ou  même  le  buis. 

bifférentes  causes  |x:uvent  favoriser  ou  retarder  l'inflammation  de  la 
poudre;  les  poudres  humides  brûlent  toujours  plus  lentement  que  les 
poudres  sèches;  les  poudres  anguleuses  s'enflamment  plus  rapidement 
que  les  poudres  rondes  ; les  poudres  non  lissées  sont  plus  inflaimnables 
que  les  poudres  lissées. 

La  poudre  ne  s'enflummu  que  lorsqu'on  la  porte  subitement  à une 
température  rouge  ; si  on  la  soumet  à l’action  d'une  chaleur  dont  l'in- 
tensité augmente  progressivement , le  soufre  (ju'elle  contient  fond  et  se 
sépare  du  mélange.  On  peut  même  distiller  le  soufre  en  chauffant  la 
poudre  dans  le  vide. 

Le  charbon  ayant  la  propriété  d’absorber  l'humidité  eu  raison  de  sa 
(mrosité,  la  poudre,  ((uelle  qu’en  soit  la  qualité,  ne  peut  être  conservée  par- 
faitement sèche,  même  dans  les  meilleurs  magasins  : l'eau  en  pénétrant 
dans  le  grain  de  la  {mudre  fait  varier  ses  effets  balisti({ues,  détermine  l’ef- 
tlorescence  du  salpétn;  à 1a  surface  du  grain , détruit  l'intimité  du  mé- 
lange et  l’agrégation  des  com|>osants. 

Les  poudres  fabriqui’‘es  aver  du  sal|)êtiv  pur  absorlxml  l'humidiU' 
II.  3 
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avec  d’autant  plus  de  rapidité  et  en  quantité  d’autant  plus  grande , 
((u’elles  contiennent  plus  de  charbon  et  qu’elles  ont  plus  de  poussier  ; 
l’absorption  de  l’humidiU'  est  plus  grande  pour  les  poudres  fabriquées 
avec  du  charbon  roux , que  pour  celles  qui  sont  faites  avec  du  charbon 
noir. 

Dans  les  magasins  s<>cs,  les  poudres  ordinaires  contiennent  0,5  à 0,6 
p.  0/0  d'humidité  quand  le  salpêtre  e.st  très  pur;  lorsque  la  poudre  est 
exposée  pendant  plusieurs  mois  dans  des  lieux  très  humides,  elleabsorlte 
une  quantité  d’humidité  beaucoup  plus  grande. 

En  général,  la  jtoudre  à grains  très  lins  absorbe  l'humidité  plus  rapi- 
dement que  la  poudre  à gros  grains. 

Le  résidu  solide  de  la  combustion  de  la  poudre  forme  dans  l’anne  une 
crasse  qui  augmente  d’épaisseur  à chaque  coup.  Ot  inconvénient  est  très 
grave  surtout  pour  la  pwudrede  chasse  et  lu  poudre  de  mousqueterie  et 
ne  permet  pas  de  faire  un  feu  un  j)cu  vif  jiendaiit  un  certain  tentps. 

La  quantité  de  crasse  que  produit  une  poudre  dépend  delà  pureté  de 
ses  composants  et  de  leurs  proportions.  Un  excès  de  soufre,  une  tritura- 
tion incomplète,  sont  des  causes  d’encrassement;  le  degré  <le  siccité  et 
la  rapidité  de  la  combustion  exercent  aussi  une  grande  influence  sur 
l’encrassement. 

Les  poudres  à très  gros  grains  ou  les  poudres  employéi-s  humides  lais- 
sent en  brûlant  beaucoup  de  crasse. 

Les  produits  de  la  détonation  de  la  poudre  sont  solides  et  gazeux. 

Les  produits  solides  sont,  comme  nous  l’avons  dit  précédemment , du 
sulfure  de  potassium,  du  sulfate  et  du  carbonate  de  jaitasse  , du  cyanure 
de  potassium;  ces  différents  corps  se  trouvent  en  grande  partie  en- 
traliK's  et  même  volatilisés  par  la  haute  température  qui  résulte  de  la 
détonation  de.  la  poudre. 

On  a essayé  de  déterminer  la  nature  des  gaz  provenant  de  la  combus- 
tion de  la  poudre,  en  tassant  de  la  jK>udre  dans  une  petite  cartouche 
en  cuivre,  renflammant,  et  la  portant  ensuite  sous  une  cloche  remplie  de 
mercure  : on  obtient  ainsi  un  mélange  gazeux  formé  principalement  d'a- 
cide carbonique , d’azote  et  d’oxide  de  carbone.  Toutefois  nous  ferons 
observer  que  les  gaz  qui  se  produisent  ainsi  ne  peuvent  être  comparés 
à ceux  qui  prennent  naissance  dans  les  armes,  ptirce  que  les  conditions 
de  combustion  ne  sont  pas  les  mêmes. 

M.  Gay-Lussac  a analysé  les  gaz  de  la  poudre  en  faisant  tomber  de  la 
poudre  grain  à grain  dans  un  tube  incandescent  ; il  a trouvé  que  ces  gaz 
étaient  formés  de  53  parties  d'acide  carbonique,  5 d’oxide  de  carbone, 
et  52  d’azote. 

M.  Clievreul  en  faisant  brûler,  sous  une  cloche  pleine  de  mercure,  de 
la  poudre  de  guerre  pulvérisée  et  tassée  dans  un  petit  tube  de  cuixTe  , a 
tiYmvé  pour  100  |>.  de  gaz,  en  volumes  : 
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Aride  carlmniqiii' 

Aznir 37,53 

Oaz  nitreux 8,10 

Hydrogène  Aull\irè 0,59 

Hydrogène  carboné 3,50 

Oxide  de  carbone 5,87 


100,00 

Ces  gaz  contenaient  eu  outre  une  certaine  quantité  de  vapeur  d’eau. 

La  quantité  de  gaz  que  |)roduit  la  poudre  eu  lirùlunl  est  sujette  à des  ^ 
variations  dont  la  cause  n’a  pas  encore  été  bien  appri'-ciée  ; théorique- 
ment la  quantité  de  gaz  produit  pur  la  coinbustion  de  la  poudre  devrait 
être  de  35  litres  environ  par  100  gr.  de  poudre  à lu  teni|)ératuie  de  0'  et 
à la  pression  de  0,76. 

Un  litre  de  poudre  ptvsant  900  graninies  a donné  à M.  Gay-Lussac  550 
litres  de  gaz,  supposés  à la  pression  de  0*,76etù  la  tenqténituredezéro. 

Au  moment  où  l’explosion  a lieu  , les  gaz  se  trouvant  portés  à une 
température  très  élevéi'.  qui  les  dilate  considérablement,  un  |)cut  admettre 
qu’un  volume  de  |x>udre  donne  en  brûlant  au  moins  2000  volumes  de  gaz. 

La  température  produite  au  moment  de  l’explosion  est  très  élevée,  elle 
doit  être  évaluées  plus  de  riOti".  Elle  est  sut'tisaiite  pour  faire  fondre 
l’or,  les  pièces  de  monnaie,  le  cuivre  rouge  ; elle  ne  détermine  pas  la  fu- 
sion  du  platine. 

Pour  i|ue  cette  teiniMiratun.-  ait  tout  sou  effet,  il  faut  que  la  combus- 
tion de  la  |M>udre  se  fasse  très  rapidement,  afin  que  la  chaleur  agisse  sur 
le  mélange  gazeux,  le  dilate  et  augmente  ainsi  su  force  élastique. 

Nous  allons  maintenant  indiquer  les  conditions  que  doivent  présenter 
les  différentes  substances  qui  entrent  dans  la  composition  de  la  |HJudiv. 

AtTRE. 

Ce  corps  est  toujours  litTé  aux  (Hiudreries  franyaises  par  les  raftineries 
de  l’État , dans  un  état  de  pureté  pres(iue  absolue  ; il  ne  doit  jamais  conte- 
nir plus  de  3 milliëines  de  sels  étrangers. 

En  France,  on  emploie  le  nitre  en  |>etits  cristaux  ; en  Angleterre  , on 
donne  la  préférence  au  nitre  fondu , qui  se  laisse  pulvériser  plus  facile- 
ment et  se  conserve  mieux . 

SOUFRE. 

On  emploie  en  France  le  soufre  distillé,  et  recueilli  en  masses  dans  des 
barils , où  on  le  coule  pendant  qu’il  est  liquide.  Le  soufre  fondu  est  préféré 
Ji  la  fleur  de  soufre,  qui  n’est  jamais  pure,  et  contient  une  certaine  quan- 
lib*  d’acide  sulfurique  et  d’acide  sulfureux.  Tout  le  soufre  destiné  à la 
fabrication  tles  iliverses  espèces  de  poudres  provient  de  la  raflinerie  de  _ 
Marseille. 
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CHARBON. 

Le  choix  et  la  prépai-atioii  du  charbon  sont  d’une  grande  importance 
dans  la  fabrication  de  la  iM)udre. 

Tous  les  buis  ne  sont  pas  également  propies  à fournir  du  charbon  pour 
la  poudre. 

Le  bois  de  bouixlaine  est  presque  exclusivement  employé  en  France 
pour  la  fabrication  du  charbon  destiné  aux  poudres  de  guerre  et  de 
chasse.  Les  bois  de  bourdaine,  de  peuplier , d’aune , de  tremble , de  til- 
leul et  de  saule , sont  à p<m  près  également  propres  à la  fabrication  du 
charbon  qui  doit  entrer  dans  la  composition  de  la  poudre  de  mine.  Au 
besoin,  les  charbons  de  ces  diverses  esiiècx-s  de  bois  serviraient  pour  toutes 
les  |x>udres. 

On  coupe  les  pousses  de  bourdaine  lorsqu’elles  ont  cinq  ou  six  ans  au 
plus,  on  leur  enlève  l’écorce,  qui  lais.se  en  brûlant  plus  de  cendre  que 
l’aubier,  et  un  choisit  les  brins  dont  le  diamètre  varie  entre  0", 015  et 
0",030. 

Le  charbon  est  préparé  en  fosses  ou  en  vases  clos. 

Dans  la  carbonisation  en  fosses  , un  établit  une  fosse  de  3 mètres  de 
long  et  1 2 décimètres  de  profondeur , dont  les  parois  sont  en  briques  ; ou 
y introduit  des  bottes  de  bois  du  poids  de  13  kilogrammes,  soutenues 
par  une  perche  longitudinale,  en  laissant  dans  la  fosse  un  vide  que  l’on 
remplit  avec  des  branchages.  On  y met  le  feu , qui  bientôt  se  répand  dans 
la  masse,  et  détermine  l’aifaissement  du  buis.  A mesure  que  le  vide  se 
jiroduit , on  le  remplit  avec  de  nouvelles  bottes  de  bois , de  manière  à 
combler  la  fosse. 

Quand  la  combustion  ne  s’opère  plus  avec  flamme , on  considère  la 
carbonisation  comme  achevée  ; pour  arrêter  la  combustion , on  recouvre 
la  fosse  d’une  couverture  ou  d’un  couvercle  de  tôle  mouillée , puis  d’une 
certaine  quantité  de  terre.  La  fosse  ne  peut  être  vidée  qu’au  bout  de  deux 
ou  trois  jours  après  que  le  feu  est  éteint  : sans  cette  précaution , le  char- 
bon encore  chaud  s’enflammerait  à l’air. 

Ce  procédé  donne  du  charbon  qui  a besoin  d’être  trié  avec  le  plus 
grand  soin , pour  en  séparer  les  corps  étrangers,  et  les  parties  mal  cuites 
que  l’on  nomme  brûlots  ou  fumerons. 

Le  rendement  en  charbon  propre  à la  fabrication  de  la  poudre  est  de  20 

p.  100. 

Les  parois  des  fosses  qui  sont  en  biiques  se  dégradent  rapidement.  La 
dinx:tion  des  poudres  a adopté  des  chaudières  en  fonte,  sur  lesquelles 
on  place  un  couvercle  en  tôle  pour  ctoufl'er  le  feu.  C’est  ainsi  qu’oii 
prépare  maintenant  tout  le  charbon  destiné  aux  poudres  de  gueiTe. 
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Cette  carbonisation  s’opère  en  clmuffant  le  bois  dans  des  cylindres  en 
fonte,  semblables  à wu\  qui  sersent  à produire  le  gaz  de  l’éclairage. 

Les  matières  volatiles  se  dégagent  par  un  tube,  qui  les  mène  dans 
une  cheminée.  Cette  (jistillatiun  se  fait  à une  température  qui  n’at- 
teint jamais  le  rouge.  Elle  doit  être  conduite  lentement  lorsqu’on  veut 
préparer  du  charbon  pour  la  poudre  de  choix  : la  distillation  du  bois, 
pour  la  poudre  royale , dun;  environ  douze  heures.  On  obtient  ainsi  du 
charbon  roux.  C’est  un  charbon  qui  contient  beaucoup  d’hydrogène  et 
d’oxigènc,  et  qui  est  plutdt  du  bois  torréfié  réduit  à l’état  de  fumeron  , 
que  du  charbon  pur.  Le  charbon  roux  ne  contient  pas  au-delà  de  70  à 
72  p.  100  de  carbone. 

100  parties  de  bois  sec  donnent  environ  àO  parties  de  charbon  rou.x. 

Le  prix  de  revient  de  ce  dernier  charbon  est  moins  élevé  que  celui  du 
charbon  de  fosse  ou  de  chaudière.  Si  l’on  a conservé  en  France  l’ancien 
procédé  des  fosses , c'est  que  l’on  a remarqué  ()ue  les  premières  poudres 
de  guerre,  faites  avec  du  charbon  distillé,  détérioraient  les  Imuches  à feu 
plus  promptement  que  les  poudres  anciennes.  A la  suite  de  ces  essais,  qui 
inspirèrent  des  craintes  pour  la  conservation  du  matériel  de  l’artillerie,  le 
conseil  supérieur  de  cette  arme  décida  qu’on  devait  abandonner  pour 
les  poudres  de  guerre  tous  les  nouveaux  procédés,  qui  paraissaient  donner 
aux  poudres  une  énergie  dépassant  la  limite  de  résistance  des  canons  (1). 

On  a fabriqué  dans  ces  dernières  années  du  charbon  a la  vapeur , par 
un  moyen  analogue  à celui  employé  pour  revivifier  le  noir  animal  dans 
les  raffineries  de  sucre.  On  fait  arriver  un  courant  de  vapeur  d’eau  à une 
haute  temp*'rature  sur  le  bois  renfermé  préalablement  dans  un  vase  muni 
de  tubes  d’introduction  et  de  dégagement.  Ce  courant  est  réglé  par  le  jeu 
d’un  robinet  qui  permet  d’arrêter  la  carbonisation  au  point  où  on  le 
désire.  Ce  procédé  est  en  usage  à la  jwudrerie  de  Welteren,  en  Belgique. 

F.tBniCATION  DE  LA  POUDRE. 

POUDRES  DE  GUERRE. 

Les  poudres  de  guerre  fabriqué-es  par  l’État  se  divisent  en  deux  es- 
pèces: l’une,  appelée  Poudre  à canon,  est  destinée  à l’artillerie;  l’autre, 
appelée  Poudre  à mousquet,  est  destinée  aux  armes  de  l’infanterie  et  de  la 
cavalerie. 

Ces  deux  variétés  de  poudres  de  guerre  ont  la  même  composition  et  le 

(1)  A l’époque  où  ces  expériences  furent  faites,  on  changea  non  seulement  le 
mode  de  préparation  du  charbon,  mais  encore  les  procédés  de  fabrication  de  la 
poudre  ; aussi  plu.sieurs  officiers  d’arlillerie  pensent-ils  que  la  détérioration  des 
armes  qui  a été  constatée  n'est  peut-être  pas  due  à l'état  du  charbon  entrant  dans 
la  confection  des  poudres,  mets  plutôt  au  mode  de  fabrication  des  poudres  sou« 
mises  aux  essais. 
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nii'inc  (Josaj^t: , i;t  par  le.4  luiiiiu)*  iimiiipiilatioMS  : le  grain  >eul, 

iiioius  gros  pour  la  poudre  à mousquet,  en  fait  toute  la  différenee. 

Nous  ilêerirons  la  fabrication  de  1a  poudre,  1"  [wr  le  prociklé  dt»  pi- 
lons, 2"  par  le  proci'do  des  moules. 

PROCÉDÉ  DES  I'II.O>S.‘ 

Le  mélangé  d(%  trois  éléinenis  île  la  )X)iulre  s'ellirtue  au  moyen  des 
pilons  dans  des  mortiers  en  bois.  Ce  procédé  de  trituration  est  tré.s 
ancien.  (Quoiqu’il  ne  donne  pas  un  mélange  aussi  intime  que  les  nou- 
veaux procèdes  qui  sont  employés  ]K)ur  faire  les  poudres  de  chasse,  on 
y est  revenu  [lour  les  poudres  de  guerre,  a cause  des  dé.gradations  que 
l 'on  a signalées  dans  les  canons  en  bronze  chargés  avec  des  poudres  faites 
par  les  nouveaux  procédés  de  trituration. 

Les  moulins  à pilons  do  la  jioudrerie  d’Angouléme  se  composent  de 
deux  batteries  st''pan>es  de  six  pilons  chacune,  mises  en  mouvement  par 
une  même  roue  hydrauliipie.  Dans  d’autres  poudreries,  chaque  moulin 
se  compose  de  deux  batteries  de  8 ou  de  10  pilons  chacune  (pl.  17,  fig.  6). 

Les  pilons  sont  formés  de  pièces  de  bois  de  hêtre  du  (xiids  de  20  kilog. 
environ,  garnies  à leur  extrémité  d'une  boite  métallique  pyriforrae,  [lesant 
20  kilog., qui  est  fabriqui'ie  avec  un  alliage  de  cuivre  et  d'étaiu  dans  la 
proportion  de  80  de  cuivre  pour  20  d’étain. 

Ces  pilons  battent  55  coups  à la  minute,  et  tombent  d'une  hauteur  de 
0“',40  envinin.  Les  mortiers  .sont  creusés  dans  une  fort»!  piéie  de  bois  de 
cliéne,  que  l'on  nomme  ftile  à mortiers.  Chaque  pilon  fabrique  10  kilog. 
de  ]M)udre  par  Jour;  chaque  moulin  en  fabrique  donc  120  kilog.  Ces 
moulins  étant  au  nombre  de  7,  produisent  850  kilog.  de  ]>oudru  par  jour. 

La  mise  en  composition  commence  pur  le  buttage  du  charbon:  le 
charbon,  prenant  feu  quelquefois  sjiontuuéinent,  il  serait  imprudent  de 
le  faire  triturer  en  pri'sence  d’un  mélange  explosible.  Le  soufre  même 
n’est  introduit  dans  les  mortiers  que  préalablement  pulvérisé  et  tamisé. 
Cette  pulvérisation  s’o[)èrc  dans  des  tonnes  de  trituration  dont  il  sera 
parlé  à propos  de  la  poudre  de  chasse. 

Lorsque  le  charbon  a été  battu  pendant  20  minutes,  on  intrmiuit  dans 
chaque  mortier  jwur  l'^,25  de  charbon,  7\50  de  salpêtre,  et  l',25  de 
soufre.  Les  trois  matières  sont  trituréi^  ensemble,  incorjwrées  et  com- 
primées, par  un  battage  dont  la  durée  est  de  onze  heures.  Ce  battage  e,st 
interrompu  d’heure  en  heure  par  les  rrchanget,  qui  sont  nu  nombre  de 
huit.  L'opération  du  rechange,  qui  a pour  but  de  changer  la  matière  de 
mortier  , empêche  que  le  culot  de  matière  immobile  qui  se  forme  tou- 
jours au  fond  du  mortier  ne  prenne,  sous  le  choc  du  pilon,  un  degré 
d'échaulfemcnt  qui  serait  dangereux. 

Après  le  huitième  recliange,  le  battage  continue  2 heures  sans  inter- 
ruption. La  matière  doit  être  humide  jwur  prendre  corps;  les  arrosages  se 
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succèdent  à ceilaiiies  époques  du  battage  ; le  premier,  qui  est  l'ait  sur  le 
charbon,  est  de  0‘,75;  le  deuxième,  que  l’on  fait  au  commencement 
du  battage  du  mélange,  est  de  0^,50  ; euUn  les  deux  derniers,  i|ui  sont 
chacun  de  0^,35,  ont  lieu  après  le  cinquième  et  le  septième  re<'.hange. 

La  matière,  en  sortant  des  pilons,  est  à l'état  de  pâte  humide  que  l'on 
nomme  galette.  G;lte  galette,  avant  d'étre  grenéte,  est  soumise  à deux 
opérations  préliminaires,  \a  guillaumuge  e\.  X'esioraye. 

La  première  opération  a pour  but  de  réduire  la  galette  en  petits  morceaux 
(|ui  facilitent  son  essorage.  On  la  fait  passer  à travers  un  crible  en  peau  a|>- 
(lelé ÿui//au»ie,  dont  les  trous  ont  un  diamètre  de  8""  environ.  L'ouvrier, 
par  un  mouvement  de  va-et-vient  iinprim*''  an  crible,  donne  à un  tour- 
teau en  bois  un  mouvement  cin'ulaire  ; ce  tourteau  concasse  la  galette. 

L'essorage  consiste  dans  une  exposition  des  matières  à l'air  et  ilure 
plus  ou  moins  longtenijis  suivant  l'état  hygrométrique  de  l’atmosphère; 
il  a pour  objet  de  faciliter  le  grenage,  parce  que  les  matières  trop  humides 
obstruent  les  grenoire. 

Le  grenage  donne  à la  poudre  un  grain  uniforme.  Il  se  fait  au  moyen 
du  tourteau  en  bois  dans  des  cribles  en  )>eau,  dont  les  trous  ont  2""”,â0 
de  diamètre  pour  la  poudre  à canon  et  l'“",50  |K)ur  la  poudre  à inousqiu't. 

On  élimine  le  fin  grain  ou  poussier,  en  le  faisant  passer  à travers  des 
perce»  plus  petites. 

Après  ces  diverses  manipulations,  1a  jioudreest  soumise  à la  dessiccation. 
Un  la  sèche  en  plein  air  quand  le  temps  est  beau  ; mais  le  plus  .souvent 
la  dessiccation  se  fait  à la  séclierie  artilicielle.  Leséchageàl'air  dure  douze 
heures  environ  pour  la  poudre  à canon  et  un  peu  moins  de  douze  heures 
(lour  la  poudre  à mous({uet.  lat  durée  de  la  dessiccation  varie  du  reste  avec 
la  saisou  et  lu  température.  La  couclie  de  poudre  étendue  sur  les  draps 
du  séclioir  n’excède  pas  0'*,U'2  d'é|iaisseur. 

Pour  le  séchage  artiticiel,  on  étend  la  poudre  sur  des  draps  lixés  au- 
dessus  de  vastes  caisses  fermées,  dans  l'intérieur  des<iuclles  un  lance  lic 
l’air  chaud  ; cet  air  chaud  s’échappe  à travers  la  coucIh;  de  poudre,  et  se 
charge  de  sou  humidité. 

L'air  du  ventilateur,  avant  de  pénétrer  dans  la  caisse,  débouche  dans 
un  cylindre  en  cuivre  par  une  multitude  de  petits  tubes  qui  le  traversent 
dans  toute  sa  longueur.  Entre  ces  tubes  circule  constamnunit  de  la  vapeur 
d'eau  ; de  telle  sorte  que  l’air,  i|ui  a pénétré  froid  dans  le  tuU' , est  |>orté 
en  sortant  à une  assez  haute  température. 

La  va|M>ur  d'eau  s'écoule  pur  un  tuyau  placé  à l'exlréiuité  du  cylindn*, 
ol  se  iléverse  dans  un  cundeiisi'ur,  dont  les  eaux  sont  ramoiuH>s  dans  la 
ohaudiere. 

(à;  mode  de  séchage  est  beaucoup  plus  expéditif  que  le  pnauier  ; il 
■l'exige  (|ue  6 heures  pour  sécher  une  cuuclie  de  0'*,0g  d'épai.sseur. 

L'buinidit)*,  tm  se  dégageant  de  la  poudre,  produit  une  ({uanlité  notable 
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de  iMHissier,  (|iii  rendrait  la  |>oudre  salissante  et  nnii'ait  à ses  effets  dans 
les  armes  à feu. 

L'époussetage  est  l’opération  qui  sépare  le  poussier.  L’époussetage  est  la 
dernière  manipulation  de  la  poudre  ; il  ne  reste  plus  alors  qu’à  l’essayer 
et  ensuite  à l’embariller. 

Les  barils  de  poudre  contiennent  les  uns  50  kilog.,  les  autres  100 
kilog.  Ces  barils  pleins  de  poudre  sont  eux-fnémes  renfermés  dans  des 
barils  plus  grands  qu’on  apjwlle  chapes. 

POUDRES  DE  CHASSE. 

Les  poudres  de  chasse  se  divisent  en  trois  espèces  ; la  poudre  fine,  la 
poudre  superfine  et  la  poudre  royale.  Ces  poudres  ont  la  même  compo- 


sition et  sont  formées  de  : ^ 

Salpêtre 78 

Charbon 1 3 

Soufre 10 


100 

Ces  éléments,  dans  quelques  poudreries,  sont  encore  incorporés  par  le 
procé'dé  des  pilons. 

A Angoulême  et  au  Bouchet,  le  procédé  mis  en  usage  aujourd'hui  est 
le  procédé  des  tonnes,  qui  a sur  le  premier  l’avantage  d’exiger  moins  de 
temps,  moins  de  surveillance  et  aussi  moins  de  capital  fixe. 

Ce  procédé  de  pulvérisation  consiste  à faire  tourner  l’élément  à pulvé- 
riser dans  di’s  tonnes  avec  de  petites  gobilles  de  cuivre. 

Le  charlion  qu’on  fait  entrer  dans  la  composition  de  la  poudre  de 
chasse  fine  est  du  charbon  de  bourdaine.  Mais  ce  charbon  est  de  deux 
qualités:  une  moitié  consiste  en  charbon  fait  en  plein  air  dans  des  chau- 
dières ; l’autre  moitié  est  obtenue  par  le  procédé  de  distillation  qui  a été 
décrit  précf'-demment. 

Les  tonnes  de  trituration  sont  des  cylindres  mobiles  autour  d’un  axe 
horizontal,  dont  les  parois  sont  form(«s  de  morceaux  de  cuir-fixés  à des 
bandes  de  bois  ou  de  tôle.  Dans  les  premières,  les  bandes  de  bois  forment 
.saillie  à l’intérieur  ; dans  les  secondes,  la  tôle  est  déformée  de  distanw, 
en  distance  de  manière  à présenter  des  convexités  à l’intérieur.  Ces  saillies 
intérieures  sont  destinées  à retenir  les  gobilles,  qui,  par  leur  chute,  opè- 
rent la  trituration. 

La  trituration  simultanée  des  trois  éléments  présenterait  quelques 
dangers;  aussi  commence-t-on  par  les  triturer  deux  à deux  dans  les 
tonnes.  D’une  part,  on  triture  le  salpt'tre  avec  une  faible  partie  du 
charbon  ; d’une  autre  part,  le  soufre  est  trituré  avec  le  reste  du  charbon. 

Aucun  de  ces  deux  mélanges  binaires  n’est  explosible. 

A .Vngouléme  les  tonnes  renferment  chacune  250  kilog.  de  gobilles; 
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la  charge  par  tonne  est  de  200  kilog.  de  inatiéa*  [Kinr  le  mélange  bi- 
naire salpêtre  et  charbon  , et  de  170  kilog.  jiour  le  deuxième  mélange. 

tonnes  font  20  tours  à la  minute.  La  durée  de  la  trituration  est  de 
6 heures  pour  le  premier  mélange,  de  12  heures  pour  le  second. 

Des  tonnes  semblables,  appelées  tonnes  me'lmgeoirs,  servent  à faire  un 
mélange  ternaire  avec  ces  deux  mélanges  binaires  ; c’est  cette  opération 
qui  présente  le  plus  de  danger  : la  charge  par  tonne  est  de  100  kilog. 
dé  gbbilles,  et  de  100  kilog.  de  matières.  Cette  matière,  apiielée  la 
composition  parce  qu’elle  renferme  des  éléments  de  la  poudre,  est  triturée 
6 heures. 

Au  sortir  des  mélangeoirs,  la  composition  est  à l’état  de  poudre  impal- 
pable. Pour  qu’elle  puisse  être  grentie,  il  faut  l’humecter  d’abord  , et  lui 
donner  ensuite  de  la  consistance  par  une  compression.  On  mouille  la 
poudre  à 4 p.  100,  et  on  la  marche  avec  des  sabots  afin  de  bien  répartir 
l’humidité. 

Après  cette  opération,  on  porte  la  poudre  au  laminoir,  où  elle  est  trans 
formée  en  galette.  La  poudre,  déposée  sur  une  toile  sans  fin,  pa.sse  entre 
deux  cylindres  animés  d’un  mouvement  de  rotation  très  lent,  et  est  sou- 
mise à une  pression  qui  varie  de  1000  à 1500  kilogrammes. 

La  poudre,  après  avoir  subi  cette  pression,  est  transfornnie  en  une  ga- 
lette susceptible  d’être  grenée. 

On  la  guillaume  d’abord,  puis  on  la  grène  à une  perce  d’un  diamètre 
de  1"’,20.  Avant  de  la  tamiser  pour  lui  enlever  le  fin  grain,  on  la  fait 
essorer  une  demi-heure;  sans  cette  précaution,  elle  empâterait  les  trous 
du  tamiseur.  L’opération  du  tamisage  ne  se  fait  pas  à bras  comme  [xmr 
les  poudres  de  guerre,  mais  dans  des  tonnes  en  soie  animt'>es  d'un  mouve- 
ment de  rotation  de  vingt  tours  par  minute. 

Vient  ensuite  l’opération  du  lissage,  qui  a pour  but  de  donner  à la 
poudre,  de  la  densité  et  du  lustre.  On  l’exécute  en  faisant  tourner  les 
grains  sur  eux-mêmes  dans  des  tonnes  en  bois. 

On  y mêle  de  gros  grains  de  poudre  de  chasse  humectés  à 12  p.  100. 
La  poudre  acquiert  d’autant  plus  de  lustre  que  le  gros  grain  est  plus  hu- 
.mecté. 

Cette  humidité  sert  à dissoudre  un  peu  de  sidpêtre  qui  se  dépose  ensuite 
à la  surface  dtr  grain  et  lui  donne  uu  éclat  micacé.  Après  le  lissage , on 
enlève  les  gros  grains  avec  un  crible  qui  ne  laisse  passer  que  les  grains 
de  chasse. 

Enfin  la  poudre  de  chasse  est , comme  la  poudre  de  guerre,  séchée  et 
époussetée.  Le  séchage  à l’air  libre  ne  dure  pas  plus  de  2 heures  par  un 
soleil  d’été;  il  a rarement  lieu  à la  sécherie  artificielle;  la  couche  de 
poudre  à sécher  est  moins  épaisse  que  pour  la  poudre  de  guerre. 

La  poudre  de  chasse  est  destinée  en  grande  partie  aux  Contributions 
Indirectes.  On  la  livre  à cette  administration  dans  des  caisses  qui  en  con- 
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titinne.Dt  25  kilogi'ummeü.  Ces  misses  sont  rem|ilies  dmwluuches  ou  pa- 
fue/sdc  dilTérenlesHiniensinns  ; chaque  caisse  rnnfernie  : 

30  cartouches  de  2 hectogr.  = fi  kilog. 

100  — (le  1 licclogr.  10  kilog. 

180  — de  ; keclogr.  = 9 kilog. 

25  kilog. 

La  poudre  de  clins.su  destintk;  à la  guerre  ou  à la  marine  est  expédiée 
dans  des  sacs  qui  en  contiennent  50  kilogrunnnes  ; ces  sacs  sont  renfermés 
dans  (les  Itarils. 

rOLUHE  SLil>KIlKI>E, 

La  poudre  superflue  se  fabritjue  au  mojen  des  [wnssiers  de  la  poudre 
fine  qu’on  fait  rentrer  dans  la  fabrication  en  IcÆ  triturant  de  nouveau 
fi  heures  aux  tonnes  nnilangeoirs.  Les  opérations  sont  les  mêmes  que 
pour  la  poudre  fine;  toutefois  leur  durée  est  plus  longue,  et  la  granula- 
tion est  faite  à une  jierce  plus  petite. 

La  pondre  suiierfine  est  ex|iédiée  dans  des  caisses  en  cartouches  de  ,5 
hectogrammes. 

POUDRE  ROYALE. 

La  poudre  royale  diflére  des  deux  ('Sfièces  précédentes,  en  ce  que  le 
charbon  qui  entre  dans  sa  composition  est  exclusivement  du  charbon  fait 
par  disUllation.  Ce  charbon  est  beaucoup  plus  hydrogéné,  et  par  suite 
beaucoup  plus  roux,  que  celui  que  l’on  emploie  pour  la  poudre  fine.  I>es 
manipulations  ne  différent  des  préciHlenti's  qu’en  ce  qu’elles  sont  plus 
longues  et  plus  répéh'-cs. 

Les  mélanges  binaires,  1*  salpétn' et  charbon , 2"  soufre  et  charbon, 
sont  tritnr(«  deux  fois  plus  de  temps,  et  le  mélange  ternaire  dure  6 heures. 
I.a  mmjMsition  est  ensuite  mouillée  , et  pressée  au  laminoir.  On  la  grène 
grossièrement,  on  l’es-sore,  et  on  la  fait  passer  de  nouveau  (tendant  12 
heures  dans  les  tonnes  mrlnngeoirs  : on  la  soumet  ensuite  à un  nouveau 
mouillage,  à un  nouveau  passage  au  laminoir,  au  grenage  à une  (terce  de 
0“,50,  à un  nouvel  essorage  et  à un  tamisage  dans  les  tonnes  en  .soie. 
On  la  lisse  25  heures  ; (mis  enfin  elle  est  séclnk;,  égalisée  et  é|Mnissetée. 

Cette  (tondre  a le  grain  d'une  ténuité  extrême  : sa  couleur  tire  sur  le 
roux.  Comprimée  sur  un  morc('au  de  (tapier,  elle  y laisse  une  trace  bruno 
très  diffénuite  de  celle  qu’a  produite  la  poudre  de  guerre.  Sa  force  est 
plus  grande  que  celle  des  autres  (xtudres,  à cause  do  la  fiiutsse  plus 
grande  du  grain , de  son  homogénéité  , et  de  la  qualité  du  charbon  qui 
est  pins  riche  t!u  hydrogi'iie. 

On  l’ex()édic  dans  (fis  boites  de  fer-ltlanc  qui  en  contiennent  un  demi- 
kilogramme. 

Les  (xtndres  de  chas.se  sont  vendues  par  la  direction  des  poudres  aux 
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divers  ministères,  qui  les  ronsomment  au  prix  de  fabrication  : les  pou- 
dres de  commerce  sont  livrées  aux  Contributions  Indirectes. 

Cette  administration  les  donne  au  commerce  à des  prix  bien  supé- 
rieurs au  prix  de  fabrication,  ce  qui  constitue  un  bénéfice  pour  l'Etat. 

Les  prix  pour  les  poudres  de  chasse  sont  ; 

I\>iidre  flne 8 fr.  le  kilogr. 

Poudre  supcrfine.  . . 10  — 

Poudre  royale 18  — 

Le  prix  de  fabrication  est  au-dessous  de  2 fr.  50  pour  chacune  de  ces  ptm- 
dres.  La  poudre  de  mine  est  livrée  au  commerce  à prix  coûtant  par  l’État. 

Les  prix  de  revient  des  poudres  rapportés  a un  kilogramme  sont  les 
suivants  ; 

IViudre  de  mine.  ...  1 fr.  10  à 1 fr.  80 
Poudre  de  guerre.  . . 1 fr.  25  i 1 fr.  35 

Poudre  de  citasse  ...  1 fr.  55  à 1 fr.  55 
Poudre  royale  suiterfine  1 fr.  90  à 2 fr. 

Ces  évaluations  varient  nécessairement  avec  le  prix  du  salpêtre  et  celui 
de  la  main-d'œuvre. 

POUDlie  DE  MINE. 

I.«s  bois  blancs  que  l'on  carbonise  [xturla  poudre  de  mine  sont  surtout 
le  peuplier,  l’aulne , le  tremble.  Le  charbon  de  bois  blanc  se  produit 
par  la  même  méthode  que  le  charbon  de  bourdaine  , ((ui  entre  dans  la 
composition  de  la  poudre  de  guerre. 

\j!  mélange  des  trois  éléments  se  fuit , comme  pour  la  poudre  de 
clia.sse,  par  le  procédé  des  tonnes  binaires  et  des  tonnes  mélangeoirs. 

La  durévî  d’une  trituration  est  beaucoup  moindre  ; elle  est  de  h heures 
aux  tonnes  blimires,  et  de  2 heures  environ  aux  tonnes  mélnmjenirs. 

Il  faut  ensuite  convertir  en  grains  la  matière  pulvénilente  qui  sort  des 
mélangeoirs.  Dans  les  fabrications  (pii  précèdent,  ce  résultat  était  obtenu 
en  faisant  passer  à travers  des  cribles  la  composition  préalablement 
mouillée  et  comprimée  ; on  produisait  ainsi  des  grains  anguleux  de  diverses 
grandeurs. 

Le  procédé  de  granulation  pour  la  poudre  de  mine  est  tout  autre , et 
donne  des  grains  parfaitement  ronds.  On  fait  tourner  ensemble  dans  un 
tambour  en  bois  des  grains  de  poudre  de  mine , les  uns  anguleux , les 
autres  ronds,  avec  la  composition,  qu’on  verse  graduellement , en  ayant 
soin  de  l’arroser  pour  qu’elle  s’attache  aux  grains. 

Par  ce  mouvement  de  rotation  , les  grains  anguleux  usent  leurs  aspé- 
rités et  deviennent  ronds;  les  grains  ronds  se  chargent  uniformémait  de 
comjxisition,  et  grossissent  : enfin  des  morceaux  de  composition  humide 
restent  attachés  aux  parois  du  tonneau,  et  donnent,  par  une  granulation 
ultérieure  à travers  des  cribles,  des  grains  anguleux  qu’on  fait  rentrer  dans 
le  tambour. 
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Ainsi,  chaque  tabrication  produit  des  grains  anguleux,  des  grains 
ronds  qui  ont  la  grosseur  des  grains  de  mine,  et  des  grains  ronds  moins 
gros , que  l'on  grossit  dans  une  fabrication  ultérieure. 

Pour  séparer  ce  lin  grain  , que  l’on  appelle  noyau  , on  verse  les  grains 
que  l’on  retire  du  tonneau  sur  un  crible  qui  ne  laisse  passer  que  le  fin 
grain.  On  grène  ensuite  à une  perœ  de  h millimètres , et  les  grains  trop 
gros  restent  dessus. 

La  poudre  ronde  est  lissi'-e  afin  qu'elle  ait  une  densité  à peu  près  con- 
stante. Pour  produire  le  lissage,  on  fait  tourner  les  grains  sur  eux-mémes 
dans  un  tonneau  mobile  autour  d’un  axe  horizontal  ; ils  se  polissent  et  se 
resserrent  par  leur  frottement  mutuel.  Cette  opération  dure  de  deux  à 
trois  heures. 

La  poudre  de  mine  est  ensuite  séi’liée  ; le  sécliage,  à cause  de  la  grosseur 
du  grain  , ne  peut  être  fait  convenablement  qu’à  la  séclierie  artifièiellc. 

Cette  poudre  ronde  est  préférée  par  les  mineurs  à la  poudre  anguleuse; 
elle  n’est  point  salissante  et  ne  donne  pas  de  poussier. 

Le  dosage  de  la  poudre  de  mine  est  fort  mauvais  ; cette  poudre  ne  con- 
tient pas  assez  de  sal|)étre.  Il  est  probable  que  la  jxiudre  de  mine  sera 
bientôt  remplacée  par  le  pjToxile  ( coton-poudre).  M.  Combes  a reconnu 
qu’en  mêlant  cette  matière  fulminante  avec  les  8/10  de  son  poids  de 
nitre,  on  obtient  un  mélange  dont  le  tirage , dans  la  plupart  des  roches, 
est  environ  8 fois  plus  considérable  que  celui  de  la  poudre  de  mine, 

F.4BRICATION  DE  LA  POUDRE  PAR  LE  PROCÉDÉ  DES  MEULES. 

Ce  procédé  est  surtout  employé  à la  poudrerie  du  Bouchet  pour  la  fa- 
brication des  poudres  de  chasse , dont  la  ipialité  peut  être  comparée  à 
celle  des  meilleures  poudres  d’.Vngleterre,  Comme  les  procédés  du  Bou- 
chet diffèrent,  sous  plusieurs  rapports , de  ceuxqui  sont  suivis  à Angou- 
lème , nous  décrirons  ici  succinctement  les  méthodes  que  l'on  emploie  au 
Bouchet  pour  fabriquer  la  poudre  de  chasse. 

Le  dosage  des  poudres  de  chasse  du  Bouchot  diflère  un  peu  de  celui 
que  l’on  emploie  à Angoulénie. 

Ces  poudres  contiennent  pour  104  parties  ; 


Mire.  .....  80 
Soufre 10 


CJiarlMn ....  14 
l’OliDnE  DE  CHASSE  FINE. 

On  a recours  aux  procédés  suivants  jMiur  fabriquer  la  jxmdre  de 
cha.ssc  fine  par  le  procédé  des  meules. 

1 • On  pulvérise  le  charbon  et  le  soufre  dans  des  tonnes  en  fer  ou  en 
bois , contenant  120  kilogrammes  de  gobilles  en  bronze  d’un  diamètre  de 
6 à 7 millimètres. 


Digitized  by  Google 


POUDIB  A TIBER. 


Ui 

Le  charbon  est  introduit  le  premier  par  charges  de  '21  kilogi’ammes , 
et  trituré  seul  pendant  huit  à douze  heures.  Ün  y ajoute  ensuite  15  kilo- 
grammes de  soufre  qu’on  fait  tourner  avec  le  charbon  pendant  quatre 
heures  ; 

2*  On  prend  6 kilogrammes  de  ce  mélange  binaire  et  20  kilogrammes 
de  salpêtre,  que  l’on  met  avec  60  kilogrammes  de  gobilles,  d’environ 
5 millimètres  de  grosseur  dans  une  tonne  en  cuir.  La  trituration  du  mé- 
lange ternaire  s’opère  dans  l’espace  de  douze  heures  à la  vitesse  de  20  à 
25  tours  par  minute; 

3*  Au  sortir  de  la  tonne , ce  mélange  est  arrosé  de  1 à 2 p.  100  d’eau , 
puis  porte  sous  des  meules  en  fonte,  garnies  d’un  anneau  en  bronze,  du 
poids  de  25,000  kilogrammes , que  l’on  nomme  meules  légères,  par  com- 
paraison avec  les  meules  pesantes  qui  ser>'ent  pour  la  poudre  royale.  Le 
bassin  dans  lequel  tournent  les  meules  est  en  bois;  on  le  charge  à la  fois 
de  50  kilogrammes  de  mélange  que  l’on  triture  pendant  deuxheui'es.  En 
ralentissant  la  marche  des  meules  à la  fin  de  la  trituration , on  forme  des 
galettes  qui  contiennent  2 à 3 p.  100  d’humidité; 

U'  On  réduit  ces  galettes  en  grains  au  moyen  d’une  machine  qui  im- 
prime le  mouvement  à 8 tamis  montés  sur  un  même  châssis,  et  qui  grène 
environ  80  kilogrammes  de  galettes  par  heure; 

5°  Le  lissage  a lieu  dans  des  tonnes  eu  bois , divisées  en  3 ou  5 com- 
partiments par  des  cloisons  transversales,  et  pouvant  renfermer  cha- 
cune 100  ou  150  kilogrammes  de  poudre.  Les  grains  se  frottant  sur 
eux-mêmes  et  sur  les  parois  de  la  tonne , acquièrent , dans  l’espace  de 
vingt-quatre  heures,  la  dureté  et  le  lustre  suffisants  ; 

6*  Le  séchage  s’opère,  soit  par  l’exposition  au  soleil , soit  sur  une  sé- 
cherie  artificielle , établie  dans  le  système  que  nous  avons  déjà  décrit 
pnicédemment. 

rOODKE  DE  CHASSE  SUDERFINE. 

La  matière  qui  entre  dans  la  composition  de  la  poudre  de  chasse 
superfine,  subit  d’abord  les  mêmes  manipulations  que  dans  les  opérations 
précédentes,  jusqu’à  la  formation  des  galettes  sous  les  meules.  Hais , en 
sortant  de  l’usine  à meules,  elle  n’est  pas  immédiatement  grenée  en 
superfme.  On  commence  par  la  passer  au  travers  d’un  grenoir  à canon , 
et  on  recueille  ensemble  le  grain  et  le  poussier  pour  leur  faire  subir  une 
nouvelle  trituration  de  quatre  heures  dans  les  tonnes  en  cuir. 

Au  bout  de  ce  temps,  on  arrose  le  mélange  comme  la  première  fois , et 
on  le  place  de  nouveau  pendant  deux  heures  sous  les  meules. 

On  opère  ensuite  un  second  grenage  dans  un  tamis  de  la  sérié  de 
chasse.  Les  produits  de  cette  opération  passent  alors,  grain  et  poussier, 
entre  des  cylindres  qu’on  nomme  laminoirs,  et  se  forment  en  galette  plus 
dure  et  plus  homogène  que  la  précéilente. 
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C’ist  (le  cette  galette  ([ue  se  tire  eiiliii  la  jxmdre  superflue  par  un  troi- 
sième et  dernier  grenage.  L«t  grain  de  c(‘tte  jMJiidre  est  plus  fin  que  celui 
de  la  poudre  de  chasse  ordinaire  ; il  a besoin  d'ètre  liasè  de  trente-six  à 
quaranUvhuit  heun«. 

I>Ol)nRE  nOY.\I.E. 

La  poudre  royale  produite  au  moyen  des  imtulcs  peut  s'obtenir  par  la 
même  série  de  manipulations  que  la  poudre  sujuirlino.  On  choisit  le  cliar- 
lion  avec  un  soin  tout  particulier  parmi  les  morceaux  les  plus  roux,  üii 
pndongela  durée  de  la  trituration  binaire  de  seize  à vingt  heures,  i^lle 
de  la  premièn?  trituration  ternaire  de  douze  à quinze  heures , et  celle  de- 
là seconde  de  quatre  à six  heures. 

La  meilleure  poudre  royale  se  prépare  par  le  moyen  des  meules  pe- 
santes comme  au  Bouchet  et  à Esquerdes.  Chaque  moulin  (»t  conqiosi-  de 
deux  meules  en  fonte , du  poids  de  5 à 6 mille  kilogrammes  chacune.  Le 
bassin  sur  lequel  c-lles  roulent  est  également  en  fonte.  On  y met  les  3 
corps  conqiosants  dans  les  proportions  suivantes  : 


\itrc 

. 16  k. 

Soufre . . . . 

. 2 

(iliarbon.  . . 

. 2,80 

Total.  . . 

. 20,80 

On  a préalablement  pulvérisé  le  soufre  pendant  une  heure,  et  le  char- 
bon pendant  une  heure  et  demie , et  ou  fait  pas.ser  ces  deux  corps  au 
travers  d'un  tamis  ]>our  en  séparer  h-s  substances  (''trangères  qui  pour- 
raient s’y  trouver  niélé-es  accidentellement. 

On  huiiK.-cte  les  3 matières  réunies,  avec  un  kilogramme  d’eau  ; et  apW-s 
les  avoir  étendues  sur  la  piste , un  fait  marcher  le»  meules  à la  vitesse  di- 
1Ü  tours  par  minute.  L’arrosage  doit  avoir  lieu  d'une  manière  presque 
continue  pendant  toute  la  durée  de  la  trituration  ipii  est  de  trois  heures 
.seulement,  et  se  fait  au  moyen  d’un  arrosoir  mécanicpie  (pti  lais.s((  jaillir 
l’e.au  en  pluie  très  fine.  La  proportion  d'eau  dé|)cnsée  varie  avec  l'état  de 
l’atmospluTe  , et  peut  aller  jusqu'à  10  kilogrammes. 

En  ralentissant  le  mouvement  des  meules  au  bout  des  cinq  heures,  un 
forme  des  galettes  plus  épaisses  et  plus  dures  que  celle  du  laminoir. 

Les  galettes  sont  gremiesavec  une  poudre  encore  plus  (Hititeque  celle 
de  la  poudre  su|(erfinc,  et  le  lissage  exige  une  duiée  de  quarante-huit  à 
soixante  heures. 

POUSSIERS. 

Le  tamisage  et  l’époussetage  séparent  des  grains  de  poudre,  le  fin  grain 
ap|>elé  /joussier  : celui  qui  provient  du  tamisage  s’appelle  /luntsier  vrrt , 
parce  qu’il  est  humide  ; celui  qui  provient  de  l'époussetage  est  le  pous- 
sier sec. 

Ci-s  divers  poussiers  rentrent  dans  la  fabrication.  Les  |Kiu.s.siers  de 
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guerre  sont  rebattus  rue  pilous  pendant  trois  heui'es.  On  l'ait  un  arrosage 
et  un  rechange  : l’arrosage  est  plus  fort  pour  le  pous.sier  sec  que  pour  le 
poussier  vert. 

Les  poussiers  declias.se  sont  triturés  de  nouveau  aux  mélangpoirs,  et 
passent  ensuite  par  les  mêmes  manipulations  que  la  cmnjMsùinn.  La  pou- 
dre de  mine  ne  donne  pas  de  poussier. 

PROCÉDÉ  RÉVOLUTIOKNAIRB. 

Ce  |)Toci'Hlé,  ([ui  a été  proiwsé  pour  sufllre  aux  besoins  extraordinaiies 
des  guerres  de  la  Révolution , avait  sur  les  autres  l'avantage  de  fournir 
de  la  poudre  très  rapidement. 

Dans  ce  procédé , le  nitre  était  pulvérisé  seul  dans  des  tonneaux  avec 
des  billes  en  bronze,  le  charbon  et  le  soufre  étaient  pulvérisés  ensemble 
par  le  même  moycii  ; et  les  trois  substances  se  trouvaient  mélangées  dans 
des  tonneaux  avec  des  billes  d'étain.  Le  mélange  était  ensuite  introduit 
dans  des  cases  sé^iaréesles  unes  des  autres  par  des  toiles  mouillées,  et  était 
soumis  à la  presse.  L’eau  jiénétrait  dans  la  masse  et  l’humectuit  également. 

La  poudre  était  ensuite  grenée  par  les  procédés  ordinaires. 

PROCÉDÉ  DE  BERNE.  (POUDRE  RONDE.) 

Dans  ce  procédé , les  trois  matières  sont  arrosées  avec  de  l’eau  ; elles 
.sont  battues  dans  des  mortiers  de  bois  moins  grands  que  ceux  qui  sont 
employés  en  France,  et  ne  contiennent  que  6 à 7 kilogi'amiues  de  mé- 
lange. Les  batteries  ne  sont  pas  à pilons  , mais  à martinets,  semblables  à 
ceux  des  anciennes  papeteries. 

En  sortant  des  batteries , la  matière  est  en  petits  morceaux,  de  la  gros- 
seur d’une  noix.  On  achève  de  la  réduire  en  grains  par  une  méthode 
«[ui  présente  une  grande  analogie  avec  celle  qui  sert  en  Fiance  à grener 
les  poudres  fabriquées  par  le  procédé  des  pilons.  Pour  donner  aux  grams 
la  forme  ronde , on  introduit  la  jioudre  dans  des  es[»èces  de  sacs  ou  man- 
chons en  gi'osse  toile  de  fil  et  coton,  travei’sés  par  un  axe  qui  leur  donne 
un  mouvement  de  rotation  sur  une  table  circulaire  garnie  de  liteaux  en 
manière  de  rayons.  Une  heure  et  demie  suffit  pour  arrondir  le  grain , et 
lui  donner  déjà  un  commencement  de  lissage. 

Ce  procédé  a été  mis  en  pratique  en  France,  mais  la  quantité  de  grain 
rond  que  produit  la  machine  suisse  est  si  faible,  que  si  elle  peut  suffire  au 
travail  très  borné  des  poudreries  de  la  Suisse , elle  devient  insuflisaute 
dans  une  fabrication  beaucoup  plus  développée.  Le  procédé  qui  est 
employé  en  France  pour  faire  de  la  poudre  de  mine  à grain  rond  est  bien 
plus  avantageux. 

RADOUB  DES  POUDRES 

Loi-squ’une  poudre  avariée  ne  contient  pas  au-delà  de  7 p.  100  d’eau, 
on  se  contente  en  général  de  la  faire  sécher  : on  peut  même  au  besoin  s'en 
servir  dans  ret  état  ; mais  (|uand  l'humidité  s'élève  à 8,  10  et  14  p.  100  , 
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l'uiimie  cela  an'ive  quelqueluis,  un  duit  l'einettiv  la  puuilre  en  cours  de 
l'abi’icatioii.  Cuniine  la  poudre  mouillée  pi'ut  avoir  peitlu  une  partie  de 
son  salpêtre,  il  est  nécessaire  d’en  faire  l'analyse  pour  rétablir  le  dosaj^e. 
Si  elle  a été  avariée  par  l’eau  de  mer,  elle  a perdu  toutes  ses  qualités,  et 
ne  peut  plus  servir  (ju’ii  donner  du  nitre  qu’on  en  retire  au  moyeu  de 
l’eau  douce. 

ÉPBEUVES  DE  Lâ  PUISSANCE  BALISTIQUE  ET  DES  QUALITÉS 
PHYSIQUES  DES  POLDBES. 

La  poudre  de  guerre,  avant  d’être  livrée  aux  diverses  places  approvi- 
sionnées  par  la  ixiudrerie,  est  soumise  à des  épreuves  qui  out  pour  but  de 
constater  qu’elle  remplit  les  conditions  balistiques  exigées  par  les  règle- 
ments. Une  épreuve  est  faite  sur  chaque  5,000  kilogrammes.  L'appareil 
destiné  à donner  une  mesure  de  la  force  de  la  ])oudr«î  est  connu  sous  le 
nom  de  pendule  balistique. 

Un  cône  creux  en  bronze  est  fixé  à un  axe  horizontal  mobile  sur  des 
coussinets  : ce  cène  appelé  récepteur  porte  intérieurement  une  masse 
de  plomb;  une  balle  projetée  par  un  canon  de  fusil  avec  une  charge 
déterminée  vient  frapper  la  masse  de  plomb , où  elle  pénètre  et  s’aplatit 
en  imprimant  au  système  un  mouvement  oscillatoire  dont  l’amplitude 
est  d’aubint  plus  grande  que  la  poudre  est  plus  forte. 

L’angle  d’écartement  est  donné  par  un  limbe  gradué,  et  une  formule 
mathématique  fait  connaître  la  vitesse  de  la  balle. 

Le  fusil  chargé  à balle  est  encore  aujourd’hui  l’instrument  d’épreuve 
pour  les  poudres  à canon  et  les  poudres  à mousquet  : toutefois,  dans  les 
poudreries  importantes,  ou  établit  un  canon  itendule  destiné  à l’épreuve 
de  la  poudre  à canon. 

On  joint  à l’épreuve  du  pendule  balistique,  celle  du  mortier  éprouvette. 
(W._17,fig.8.) 

L’axe  du  mortier  est  incliné  à 45“  : sa  chambre  reçoit  92  grammes  de 
poudre,  le  projectile  est  un  globe  en  bronze,  et  la  distance  à laquelle  il 
est  projeté  sert  encore  à apprécier  l’énergie  de  la  poudre.  La  portée  ini- 
nimuin  au-dessous  de  laquelle  la  poudre  n’est  pas  admissible  est  de  225 
mètres. 

Quant  à la  vitesse  initiale  au  pendule  balistûjuc,  elle  doit  être  au  moins 
égale  il  450  mètres  par  seconde,  la  charge  du  fusil  étant  de  10  grammes, 
et  le  diamètre  de  la  balle  de  16“*, 3.  Les  balles  sont  tirées  avec  le  canon 
du  fusil  d’infanterie. 

Le  nombre  des  coups  à tirer  pour  chaque  épreuve  de  réception  est 
ainsi  fixé  : au  mortier-éprouvette,  un  coup  par  1000  kilogrammes  de 
poudre  à recevoir,  et  au  fusil-pendule  dix  coups.  On  prend  la  moyenne 
des  résultats.  Pour  l’exécution  desepreuves,  on  fait  ouvrir  un  dixièmedes 
barils  de  100  kilogrammes,  et  1/20  des  barils  de  50  kilogrammes,  sur 
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clinqun  Iwril  ouvorl,  on  oxamine  les  qualités  physiques  de  la  poudre,  et 
on  en  prend  lu  quantité  nécessaire,  tant  pour  cet  examen  que  pour  les 
coups  à tirer.  Cette  quantité  est  iininé-diateinent  remplacée  dans  les 
barils. 

Les  poudres  de  chasse  livriies  au  commerce  s’éprouvent  une  fois  tous 
les  mois. 

IjCs  instnimeiiLs  d’épreuve  sont  ; 

1°  Le  pendule  balistique  comme  pour  les  poudres  à mousquet  ; 

2»  L’éprouvette  à ressort. 

La  charge  au  fusil  [jcndule  est  de  5 grammes  seulement;  on  calcule  la 
vitesse  au  moyen  de  l’écartement  du  ptmdule  balistique  et  du  recul  im- 
primé par  la  détonation. 

Les  vitesses  initiales  de  la  balle  sont  au  minimum  : 

33U  mètres  par  secunde  pour  la  poudre  fine  ; 

350  — pour  la  poudre  superfine  ; 

375  — pour  la  poudre  royale. 

Nous  repnxluirons  ici  textuellement  la  description  de  Véprow'ftte  h 
resiort  de  /{egnier,  donnée  pur  M.  Dumas.  (PI.  17,  fig.  8.) 

L’éprouvette  à ressort  do  Régnier  se  compose  de  deux  branches  à res- 
sort BC.  La  branche  C porte  en  un  jielit  réservoir  pour  la  poudre,  avec 
UH  Ixissinet  pour  l’amorce.  Elle  porte  en  outre  un  axe  gi’adué  F qui  glisse 
dans  une  rainure  pratiquée  dans  la  branche  B.  Elle  soutient  un  fd  mé- 
tallique GHI  (jui  p<;ut  glisser  dans  un  trou  pratiqué  dans  la  branche  B. 
Ce  fil  métallique  est  muni  d’un  petit  curseur  en  peau  qui  glisse  à frot- 
tement. La  branche  B porte  un  arc  D qui  se  recourbe  en  un  talon  E qui 
vient  s'appli(|uer  sur  le  réservoir  à poudre. 

Pour  faire  l’essai  d’une  poudre  on  remplit  le  réservoir  qui  peut  conte- 
nir environ  un  gramme  de  poudre,  et  on  amorce  le  bassinet;  on  place 
le  curseur  en  1,  on  allume  la  poudre,  et  à l’instant  de  la  détonation  le 
canon  et  son  talon  se  séparent  entraînant  chacun  les  branches  auxquelles 
ils  sont  fixés.  Le  curseur  en  peau  se  trouve  donc  déplacé  d’un  petit 
nombre  de  degrés  que  l’on  mesure  sur  l’arc. 

La  poudre  de  chasse  ordinaire  marque  12’  à l’éprouvi-tte  de  Régnier, 
la  poudre  de  chasse  superfine  marque  l/i°. 

il  existe  plusieurs  éprouvettes  particulières  qui,  par  le  principe  de  leur 
construction,  se  rapportent  en  général  h l’une  des  deux  suivantes  : 1‘  l’é- 
prouvette à ressort,  qui  vient  d’ôtre  décrite;  2*  l’éprouvette  à crémail- 
lère, en  usage  en  Autriche  ; dans  celle-ci  un  petit  canon  vertical  reçoit 
environ  1S'',5  de  poudre;  l’explosion  soulève  un  poids  qui  fait  système 
avec  une  tige  taillée  en  crémaillère  sur  une  longueur  de  320  millimètres  ; 
un  cliquet  ariéte  la  civimaillère  lorsque  le  poids  est  arrivé  à son  point 
culminant;  la  hauteur  de  ce  jioint  est  uni‘  indication  de  la  force  de  la 
poudre. 

II.  !i 
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Ces  deux  derniers  instruments  sont  des  éprouvettes  au  volume,  tandis 
que  ceux  dont  on  a parlé  piTjciVlenimenl  sont  des  épnmvettes  au  poids  , 
c’est-à-dire  qu’avec  les  uns  on  tire  en  prenant  toujours  le  même  vo- 
lume de  poudre,  et  aVec  les  autres  en  employant  toujours  le  même  poids, 
quelle  que  soit  la  densité  de  la  poudre. 

Éprmi»  HinulrleUn» 

Outre  les  épreuves  précédentes,  il  est  fait  deux  fois  par  an,  au  mois 
d’avril  et  au  mois  de  septembre,  d'autres  épreuves,  sur  des  tichantillons 
de  poudre  pris  sur  toute  la  fabneation  du  semestre. 

Les  épreuves  sont  au  nombre  de  deux  ; l’épreuve  de  dureté,  et  celle  de 
densité  ré-clle  de  la  poudre. 

La  première  a pour  objet  de  mesurer  la  ([uantité  de  jiou.ssier  qui  peut 
être  produit  dans  les  transports.  Après  avoir,  au  moyen  de  cribles  de  di- 
vers calibres,  constaté  la  conqiosition  des  grains,  on  renferme  ht  poudre 
en  double  baril,  sur  des  plans  inclinés  garnis  de  tasseaux,  on  fait  par- 
courir au  baril  un  espace  de  100  mètres.  On  tamise  la  poudre  après  ce 
parcours,  on  1a  pèse  ensuite,  et  on  reconnaît  pur  la  diminution  île  jwids 
la  quantité  de  poussier  qui  s’est  produite. 

L’épreuve  de  densité  de  la  ])oudre  a pour  objet  de  faire  connaître  le 
rapport  du  poids  de  la  poudre,  au  [Kiids  de  l’eau  dislillt'e,  sous  le  même 
volume.  Voici  le  détail  de  ce  procédé  : 

On  remplit  d’eau  distillée  uii  vase  eu  verre.  Soit  I*  le  poids  de  cette 
eau  à ü“.  On  remplit  ensuite  le  vase  d'eau  saturée  de  salpêtre  à la  même 
température  de  U".  Soit  F le  poids  d'eau  saturée  de  salpêtre.  P et  P'  sont 
évidemment  deux  nombres  pro|>ortionuels  aux  densités  de  l’eau  distillée 
et  de  l'eau  saturée  de  saljiêtre. 

On  verse , dans  le  vase  rempli  d'eau  saturée,  une  quantité  de  poudre 
dont  le  poids  est  p.  Cette  poudre  déplace  un  volume  d'eau  saturée,  dont 
il  est  facile  de  connaître  le  poids.  Soit  p'  ce  nouveau  poids.  On  conçoit 
que  le  poids  d'eau  distillée  déplacé  par  le  même  volume  de  poudre,  soit 
à p'  dans  le  rapport  des  densiti-s,  c’est-à-dire  dans  le  rapport  de  P à F. 
Donc  la  proportion  P'  ; P ; ; ; x , donnera  le  poids  d'eau  distilli-e  qui 

occupe  le  même  volume  que  le  poids  de  jwudre  égal  à p.  La  densité  sera 

donc  — 

X. 

Cette  méthode  n’est  pas  d’une  exactitude  tri»  rigoureuscj  parce  que 
l’ea,u  saturée  pénètre  dans  les  pores  de  la  poudre,  et  décompose  en  partie 
les  grains.  Le  mercure  n’a  pas  cet  inconvénient;  on  doit  donc  l'em- 
ployer quand  on  veut  une  plus  grande  exactitude  ; mais  pour  faire  jiéné- 
trer  ce  métal  dans  les  interstices  des  grains  de  poudre,  il  faut  unecertaine 
pression,  ou  mieux  le  secours  d’une  machine  pneumatique , ce  qui  exige 
des  appareils  plus  compliqués  qui  ne  sont  pas  d'un  usage  réglcnientairev 
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Du  doit  wpeiidaiit  à M.  l'ioberl  un  appaivd  iiigcniuiix  *|iii  ptn’mpl  du 
dcterniiiifr  facileiuuiit  la  den.sito  de  la  |>oudit‘.  au  moyen  du  inercun:, 
nous  reuvoyous  pour  lu  deseription  de  eet  a]i|Mii'eil  a Touvrage  i|UB 
M.  Piobert  a publié  sur  lis  propriétés  et  les  efl’ets  de  la  jKiudre. 

Éprnne  d’bjnanMirlcIié  pmerlte  ilanii  le*  poudrerie*. 

Depuis  1835,  toutes  les  poudreriis  sont  tenues  de  .soumettre  aux  épn;u- 
ves  d’hygroinétricité  les  produits  de  leur  fabrication  de  cluu|ue  semestre  ; 
on  doit  prociyer  de  la  manière  suivante  ; 

On  prend  un  échantillon  de  100  gr.  de  chaque  espèce  depoudriî,  on 
étend  la  poudre  sur  des  plateaux  munis  d’un  rebord  et  d’une  dimension 
telle  , que  l’épaisseur  de  lu  couche  de  pouilre  ne  dépasse  pas  moyenne- 
ment 2 millimètres. 

On  place  les  plateaux  dans  un  baquet  rempli  d’eau  jusqu’à  0",16  des 
bords , et  suffisamment  grand  pour  qu’il  y ait  autour  des  plateaux  une 
surface  double  de  la  leur. 

Les  plateaux  sont  jwisi^  sur  des  briques  de  dimensions  convenables , 
placées  les  unes  au-dessus  des  autres,  de  manière  que  le  dessous  de 
chaque  plateau  se  trouve  à 0”,027  au-dessus  de  la  surface  de  l’eau. 

Un  couvercle  en  planches  de  chêne,  joignant  bien  exactement  avec  le 
jKiurtour  du  bai]uct,  est  placé  dessus;  il  est  garni  de  peau  de  mouton  à 
la  partie  qui  jwrto  sur  les  bords  du  baipiet , et  il  e.st  chargé  de  jioids  [aiur 
enqiècher  que  l'air  ne  jahiètre  dans  l’inté'rieur. 

Le  baquet  est  dépo.sii  dans  un  lieu  frais,  dont  la  iwrte  ferme  bien  , aün 
d’éviter  tout  mouvement  d'air  pendant  l’exposition  des  jamdres  à l’iiu- 
midiU'. 

Après  vingt-ipiatre  heures , on  pèse  les  échantillons  , et  l’on  tient  note 
de  l’augmentation  du  poids  de  chacun  d’eux  ; cette  oiRTation  est  ri’qiétée 
apK-s  deux,  quatre,  six  , huit  jours,  et  même  plus,  jusipi’à  ce  ipie  la 
poudre  soit  compléteiuent  ilétérionie  ; on  éefit  chaque  fois,  sur  le  registre 
des  épreuves,  les  n^ultats  des  pesées  et  les  ilifférentes  circonstances  de 
détiirioration  des  giains  qui  ont  pu  être  observées. 

AnalyM  àe  la  pomtre. 

Pour  analyser  la  jioudrc,  on  commence  par  déterminer  la  quantité 
d’eau  qu’elle  contient,  en  la  soumettant,  dans  une  étuve  ou  dans  un  tube 
traversé  par  un  courant  d’air,  à une  dessiccation  de  10U“  jusiju’à  w qu  elle 
ne  jKïrde  plus  de  poiils.  La  dillércnce  de  poids,  avant  et  après  la  dessic- 
cation, doiuie  la  quantité  d’eau  contenue  dans  la  poudre. 

La  proportion  de  iiitre  s'obtient  en  soumettant  la  poudre  des-sé-chée  à 
l’action  de  l’eau  qui  dissout  ce  sel  cl  laisse  le  soufre  et  le  charlHui.  La 
liqueur  et  les  eaux  de  lavage  sont  évaporées  àsiccité  ; et  le  résidu,  foudu  à 
une  douce  chaleur,  donne  le  poids  du  nitre. 

Il  ne  reste  plus  qu’à  si'qiarer  le  .soufi'e  du  charbon. 
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Ou  peut  introduire  le  résidu  de  In  poudre  épuisé  par  l’eau  et  desséché, 
dans  un  tube  de  verre  où  l'on  a soufflé  deux  boules  assez  rapprochées 
l’une  de  l’autre;  on  fait  passer  dans  l’intérieur  du  tube  un  courant  d’hy- 
drogène sec. 

La  boule  où  se  trouve  le  mélange  est  chaufft'«  au  moyen  de  la  lampe 
à alcool  ; le  soufre  alors  se  volatilist;  et  vient  se  condenst>r  dans  la  boule 
vide  ; quand  il  ne  se  volatilise  plus  de  soufre,  on  laisse  refroidir  le  tube 
dans  un  courant  d’hydrogène,  on  le  coupe  entre  les  deux  boules  et  l'on 
apprécie  au  moyen  de  la  balance  la  quantité  de  charlK)n  contenue  dans  le 
tv^du  : la  différence  donne  le  soufre. 

La  méthode  précédente  ne  comi>orte  pas  une  très  grande  exactituile. 
Il  est  plus  simple  de  traiter  la  poutlre  soit  directement  soit  après  en  avoir 
.séparé  le  nitre,  par  des  dissolutions  bouillantes  de  monosulfures,  ou  de 
sulfites  alcalins,  qui  dissolvent  le  soufre  et  laissent  le  charbon  dont  on  peut 
facilement  déterminer  le  poids  et  examiner  les  propriéuis. 

Il  l'st  important  que  les  sulfures  de  potassium  ou  de  sodium  employés 
à dissoudre  le  soufre  soient  exempts  de  potasse  ou  de  soude  libres , car 
ces  alcalis  agiraient  sur  un  acide  organique  particulier  (acide  uhnique) 
qui  .se  trouve  dans  le  charbon  roux,  et  en  détermineraient  la  dissolution. 

Le  sulfure  de  carbone  dissous  dans  l’éther  ou  dans  l’alcool  en- 
lève également  le  soufre  contenu  dans  la  poudre  et  jxiut  être  employé 
l>our  déterminer  le  poids  du  charbon  qu’elle  contient. 

Le  charbon , une  fols  si'-paré  du  nitre  et  du  soufre  , séché  avec  soin  et 
|)osé,  doit  être  .soumis  à l’analyse  dans  l’appareil  dont  on  se  sert  pour 
brûler  les  matières  organiques.  Cette  analyse  est  surtout  importante  dans 
l’examen  d’une  poudre  faite  avec  des  charbons  roux,  qui  contiennent  de 
l’oxigène  et  de  l’hydrogène  dont  la  présence  exerce  une  grande  influence 
sur  la  combustibilité  de  la  poudre. 

Le  mode  de  dosage  du  soufre  qui  est  le  plus  exact  consiste  à trans- 
former ce  corps  en  sulfate  de  potasse,  au  moyen  du  nitre  et  du  carbonate 
de  potasse,  comme  l'a  conseillé  M.  Gay-Lussac;,  et  à déterminer  ensuite  la 
quantité  de  sulfate  de  potasse  produite,  en  le  pn'-cipitant  par  un  sel  de 
barite.  Comme  la  réaction  du  nitre  .sur  lé  soufi-e  et  le  charbon  donne 
lieu  à une  déflagration  assez  vive  qui  pourrait  projeter  une  partie  de  la 
poudre  et  rendre  l’analyse  inexacte,  on  môle  le  nitre  avec  im  grand  ex- 
cès de  sel  marin  qui , en  agissant  comme  corps  inerte,  modère  jiar  sa 
jirésence  l’action  trop  vive  du  nitre  sur  la  poudre. 

L’analyse  s’exécute  de  la  manièrt*  suivante  : on  pèse  5 grammes  de 
poudre  à analyser,  5 grammes  de  carbonate  de  potasse  pur,  5 grammes  de 
nitre  et  20  grammes  de  chlorure  de  sodium.  On  mélange  intimement  ces 
(juatre  corps  et  on  les  chauffe  au  rouge  dans  un  creuset.  Lorsque  la  réac- 
tion est  terminée,  on  reprend  la  masse  par  l’eau  et  l’on  traite  cette  di.s.so- 
hitioii  |iar  l’acide  azotique,  qui  df-comiKise  le  carlionalp  ile  jaitasse  eu 
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oxcfô,  ainsi  qui;  l'azulitn  de  potasse  qui  a prLs  naissance  dans  la  réaction. 
La  liqueur  est  alors  précipitée  par  le  (dilorure  de  barium;  il  se  forme  du 
sulfate  de  barite  insoluble  , dont  le  poids  fait  coimaitre  la  quantité  de 
soufre  qui  se  trouve  dans  la  poudre. 

AZOTITE  DE  POTASSE.  K.O,AzO\ 

G;  sel  est  déliquescent  et  cristallise  diflicilemcnt  ; lorsqu'on  le  traite  par 
des  acides , il  est  aussitôt  décomjmsé  , et  dégage  des  vajjeure  rutilantes. 

On  obtient  l’azotitede  potasse  : 

1°  En  mettant  une  dissolution  concentrée  de  potasse  au  contact  do 
2 volumes  de  bi-oxide  d'azote  et  de  1 volume  d'oxigène  ; 

2°  En  dissolvant  de  l’acide  hypo-azotuiue  dans  une  dissolution  de  po- 
tasse ; il  se  fonne  un  int'lange  d'azotiite  et  d’azotite  ; 

3*  En  faisant  passer  dans  de  la  potas.se  le  mélange  gazeux  ipii  st;  dé- 
gage lorsqu'on  dissout  de  l'ainidon  dans  l’acide  azotupie  ; 

U°  En  soumettant  à une  calcination  ménagée  Tazotate  de  p>otasse  , (|ui 
perd  alors  deux  équivalents  d’oxigène  et  se  transforme  en  azotitc. 

CHLORATE  DE  POTASSE.  K0,C10\ 

Le  chlorate  de  potasse,  découvert  par  Berthollet,  a été  désigné  d'abord 
sous  le  nom  de  nmriale  oxigénê  de  potasse.  G sel  est  blanc , cristallise  en 
lames  hexagonales  symétriques , plus  rarement  en  aiguilles. 

Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur , il  se  dédouble  d’abord 
en  pcrchlorate  de  potasse  et  en  chlorure  de  potassium  ; mais  en  même 
temps,  une  partie  du  chlorate  de  potasse  se  décompose  comphitement  en 
oxigène  et  en  chlorure  de  potassium. 

Le  perchlorate  de  potasse  qui  s’est  d’abord  produit , se  décompose  en- 
suite , sous  rinfluence  d’une  température  plus  élevée , en  chlorure  de  jx>- 
tassium  et  en  oxigène. 

Ces  dilTéreutes  décompositions  sont  représentées  par  les  formules 
suivantes  ; 

KO, CIO*  =Ka-fO»; 

AKO.CIOS  = Ka  + 3K0,C10’  ; 

KO  -f  3KO,aO’  = ÛKCI  -f-  0". 

La  formation  du  perchlorate,  dans  la  réaction  précédente,  s’annonce 
par  la  production  d’un  corjts  blanc,  qui  fond  plus  dilBcilement  que  le 
chlorate  de  potasse. 

La  présence  de  quelques  oxides  métalliques,  tels  que  les  oxides  de 
cuivre , de  manganèse , facilite  beaucoup  la  décomposition  du  chlorate 
de  pota.ssc.  Sous  l’inllucnce  de  ces  oxides,  le  chlorate  sc  déconqmse  sans 
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produire  la  plus  faible  quaiiliDi  dn  perchlorato.  Aussi  proüto-t-on  sou- 
vent de  oetle  propriétii  |K>ur  préparer  facilcniont  l’oxigéne. 

Le  chlorate  de  potas.se,  en  se  décomposant,  donne  0,3915  de  son  poids 
d’oxigène. 

Ivorsqu’on  cliauffi'  le  chlorate  de  pohisse  dans  une  cornue  de  verre,  on 
trouve  toujoui-s  dans  le  col  de  la  cornue  une  substance  lilanclu'  et  pulvé- 
rulente, <|ui  n’est  autre  chose  que  du  chlorate  de  [KJtasse  on  dn  chlorure 
lie  |a>tassiuin  qui  ont  été  entraînes  par  le  dégagement  rapide  de  l’oxigcne. 

I-es  cT-lstaux  de  chlorate  de  potas.se  .sont  anhydres,  inaltérables  à l'air. 
La  solubilité d<!  ce  .sel,  déterminét!  par  M.  Gay-Lussac,  tisl  repré.sentéo 
par  les  nombres  suivants  : 

100  parties  d'eau  à 0'  prennent  3,33  de  clilorate. 


à 15,37  — 

6,03 

— 

— 

à a.'j,.'i3  - 

8,W 

— 

— 

à 35,02  — 

12,05 

— 

— 

à 'l!),0(>  — 

18,98 

— 

— 

a 7.'i,80  — 

35,'|0 

— 

— 

h l(é|,7«  — 

G0,2'i 

— 

On  voit  iloncqne  le  clilorate  de  potas.se  doit  être  considéré  comme  un 
s»;l  peu  soluble  dans  l’eau  froide. 

Lors«]ue  le  chloraU^  de  potiusse  est  pur,  sa  dissolution  ne  précipite  pas 
par  razotate  d’argt'ut . 

Le  chlorate  de  imitasse,  contenant  un  acide,  l’acide  chlorique,  dont  les 
cléments  .sont  jteu  stables,  se  di'corapose  lui-même  avix;  facilité,  cl  doit 
être  considéré  comme  un  oxidaut  très  énergique.  La  dissolution  de.  chlo- 
rate de  |»otasse  mitkie  à une  jx'tite  quantité  d’acùle  azoti()ue  est  employé'c 
|Hiur  piTaluire  un  grand  nombre  d'oxidations. 

lin  mélange  de  chlorate  de  (xitasse  avec  le  soufre  ou  le  phos|>hore  dé- 
tone vifdemmeut  par  le  choc.  On  jirait  aussi  enllammer  |iar  une  com- 
pression subite,  lies  mélanges  de.  chlorate  de  ])ota.sse  avec  le  cinabre,  le 
sulfure  de  |Hitassium,  le  sucre,  etc,. 

I.e  chlorate  de  pota.sse,  mêlé  à un  coqis  résineux  ou  à du  soufre,  s’en- 
flamme loi'sfiu’on  rhumei'te  avec  de  l’acide  sulfurique  concentré. 

Lt^s  matières  organiques  non  azotées,  chauffikîs  avec  du  chlorate  de 
jiotas.se,  sont  transformésvs  complètement  en  eau  et  en  acide  carbonique 

ù'  sel  fuse  avec  vivacité  lorsiju’on  le  jette  sur  des  charlions  incandes- 
cents. 

L’acide  sulfurique  décomjKxseà  froid  le  chlorale.de  jxitasse,  qui  prend 
aussitôt  une  teinte  jaune  très  foncée,  et  dé'gage  de  l’acide  hyjiochlorique 
dont  l'odeur  est  caractéristiijue  ; cette  propriéUi  j>erinel  de  reconnaître 
de  jietites  quantités  de  chlorate  de  jiotasse. 
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Prtparallan. 

On  a pn-paré  pendant  longtemps  le  eldoratc  de  potasse  on  faisant 
pas.sor  un  courant  de  chlore  dans  une  dissolution  concentrée  de  carbonate 
ou  d'hydrate  de  potasse  : 

6KO  + 6Cl  = 5KC1  + KO,aO*. 

On  voit  que,  dans  cette  opération  , 1e  sixième  delà  potasse  entre  seule- 
ment dans  le  chlorate  de  potasse,  et  que  les  5/6  forment  un  produit  se- 
condaire , le  chlorure  de  potassium , qui  a peu  de  valeur.  Aussi  le  prix 
du  chlorate  de  pota.sse  est-il  resté  pendant  kmgtemps  très  élevé. 

Maintenant  on  fabri<|ue  le  chlorate  de  potasse  par  un  autre  procédé 
plus  l'K-'onomique. 

On  fait  arriver  un  excès  de  chlore  dans  un  lait  de  chaux , et  l’on  ob- 
tient ainsi  de  l’hypochlorite  de  chaux  en  dissolution  dans  l’eau. 

Cette  dissolution  est  traitée  par  un  sel  de  potasse  (carbonate,  sulfate  ou 
diloruiTî:  le  chlorure  est  employé  de  préférence  aux  deux  autres).  L’hy- 
|XMddorile  de  chaux  se  transforme  alors  en  chlorure  de  calcium  et  en 
chlorate  de  chaux.  Ce  dernier  sel  réagit  sur  le  chlorure  de  potassium , et 
produit  du  chlorate  de  potasse  peu  soluble,  qui  cristallise,  et  du  chlo- 
rure de  calcium,  qui  reste  dans  les  eaux-mères  ; Ca0,C10^-|- KCl=CaCl 
+ K0,C10^.  Quelques  cristallisations  débarrassent  le  cldorate  de  potasse 
des  .sels  étrangers  qu’il  peut  retenir. 

D’a[)i'ès  MM.  Graham  et  Liebig,  on  peut  obtenir  facilement  le  chlorate 
de  potas.se  en  faisant  arriver  un  courant  de  chlore  dans  un  mélange  de 
7,6  p.  de  carbonate  dejMtassc,  et  16,8  p.  de  chaux  hydratée;  il  se 
forme  du  chlorate  de  potas.se,  du  carbonate  de  chaux  et  du  chlorure  de 
calcium  ; on  traite  la  masse  par  l’eau  bouillante,  qui  dissout  le  chlorure 
de  calcium  et  le  chlorate  de  potasse  : ce  dernier  sel  est  purifié  par  cris- 
tallisation. 

On  a essayé  de  faire  entrer  le  chlorate  de  jiotas.se  dans  la  fabrication  de 
la  fKiudre  ; mais  la  poudre  faite  avec  ce  s<d  a été  abandonntV' , parce 
qu’elle  était  inflammable  par  le  choc  ou  le  frottement,  et  sa  fabrication 
préjK'ntait  de  grands  dangers.  On  a d’ailleurs  constaté  que  cette  poudre 
était  brisante. 

Nous  avons  dit  qu’un-  mélange  de  chlorate  de  potasse  et  de  soufre 
s’enflamme  lorsqu’on  le  met  en  contact  avec  l’acide  sulfurique  mono- 
hydraté  ; cette  propriété  a été  utilisée  dans  la  fabrication  des  briqwts  oxigé- 
nt's.  Os  briijiietsse  compasent  d’une  jietite  bouteilledans  laquelle  se  trouve 
de  l'amiante  inibila'v’ d’acide  sulfurique  concentré , et  d’allumettes  sou- 
frées ordinaires  qui  portent  à leur  extrémité  une  comjxisition  forini'e  de 
1 p.  de  soufre,  et  de  3 p.  de  chlorate  de  jxitasse  ; on  introduit  en  outre 


Digilized  by  Google 


l’KHCHUlBATt  DK  ruTVS.SK. 


.)6 

(luiis  la  pàti;  un  p<Hi  île  sucre , de  la  guiuiiie  arubii|ue , et  une  petite 
quantité  de  cinabre.  Dés  qu’on  touche  l'ainiante  avec  l’alluinette,  la  cxnn- 
position  fixée  à l'extrémité  brûle  aussitôt,  et  détermine  ensuite  l’inflam- 
roation  de  l’allumette. 

Le  chlorate  de  potasse  est  aussi  employé  dans  la  fabrication  des  allu- 
mettes dites  allemandes. 

Les  allumettes  allemandes  sont  faites  avec  dt>s  allumettes  onlinaires 
soufrées;  elles  portent  à leur  extiximité  un  mélange  de  jihosphore,  de 
chlorate  de  ]Hitasse  et  dégommé;  elles  sont  recouvertes  en  outre  d’un 
vernis  qui  préserve  le  phosphore  de  l’oxidation. 

Os  sortes  d’allumettes  prennent  feu  par  le  simjile  frottement  contre 
un  corps  dur  et  rugueux. 

On  fabrique  depuis  quelque  temps  des  allumettes  qui  n’ont  pas  l’in- 
convénient d’i’clater  quand  on  les  frotte,  et  de  projeter  des  éclats  enllam- 
mi’S  qui  sont  souvent  dangereux.  Dans  ces  nouvelles  allumettes,  le  chlo- 
rate do  |x)tasse  est  remplacé  par  un  mélange  de  nitre  et  d’acide  plom- 
bique  (oxide  puce)  ; il  est  formé  de  ; 

(tomme  arabique  lli  partie.^, 
llio.spliorp.  ...  9 — 

.Xilrc  pur  . . . . lû  — 

Acide  plombique  16  — 

On  jieut , à la  place  d'acide  plombique,  introduire  dans  le  mélange  du 
minium  ou  du  peroxide  de  manganèse  ; la  pâte  placée  h l’extrémité  de 
l’allumette  est  recouverte  d’un  vernis  d’acide  stéarique  fondu. 

PERCni-ORATE  DE  POTASSE.  KO, CIO’. 

G;  sel  est  blanc  ; ses  cristaux,  petits  et  brillants,  sont  isomorphi's  avec 
ceux  du  permanganate  de  potasse.  Il  est  |ieu  .soluble  dans  l’i>au  ; à la 
tenq)érature  de  1 5",  une  partie  de  ce  sel  exige  55  j>.  d’eau  jioiir  se  dis- 
soudre. Aussi  le  i)cu  de  solubilité  du  i)cr(ddorate  de  potasse  dans  l’eau 
sert-il  à caractériser  les  sels  de  jKitasse  ; nous  avons  dit  (pie  l’on  ri'con- 
nalt  un  sel  de  potasse  en  dissolution  dans  l’eau  en  le  traitant  par  l’acide 
jierchlorique  qui  forme  en  s’unissant  à la  potasse  un  précipité  blanc  peu 
soluble. 

Le  perchlorate  de  potasse  est  insülubh;  daiis  l’alcool  ; lorsqu’on  le  sou- 
met à l’action  do  la  chaleur,  il  dégage  huit  équivalents  d’oxigène,  et  sc 
transforme  en  chlorure  de  potassium.  Il  exige  pour  se  décomposer  une 
temiiératurc  plus  élevée  que  le  chlorate  de  potasse  : la  présence  des  oxides 
de  cuivre,  de  manganèse,  facilite  sa  diH'omposition. 

la!  perchlorate  de  potas.se,  traité  par  l’acide  sulfurique  concentn:,  se 
dis-sout  sans  donner  à la  lii]ueur  une  coloration  brune  ; c’est  à ce  carac- 
tère que  l’on  reconnaît  qu’il  ne  contient  pas  de  chlorate  de  jxitassc. 
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Préparation. 

Ce  sel  s'obtient  : 

l"  En  versant  une  dissolution  d’acide  perchlorique  dans  un  sel  de 
potasst?; 

2°  D'après  le  comte  Stadion,  en  traitant  le  chlorate  de  potasse  pai*  l’a- 
cide sullurique  : 

3;k0,C10»)  + 2S0J,H0  = KO, cio’  -t-  2(KO,SO>)  + 2HO  -f  2CIO«. 

Sous  l'inlluence  de  l’acide  sulfurique,  le  chlorate  de  potasse  prend  une 
teinte  rougeàtie  due  à la  production  de  l’acide  hvpochloriciue.  Comme 
cette  réaction  dégagé  de  la  chaleur,  et  que  l’acide  hy()Ochlorique  détone 
au-dessous  de  100",  l’expérience  serait  dangereuse  si  l’on  opérait  sur  une 
quantité  trop  forte  de  chlorate  de  potasse  , et  si  l’on  ii'avait  pas  le  soin 
d’entourer  de  glace  le  mélange,  pour  éviter  l’élévation  de  température. 

3°  Le  ])erchlorate  de  potasse  s’obtient  ordinairement  en  décoinjHjsant 
le  chlorate  de  potasse  par  la  chaleur;  on  introduit  dans  une  capsule  de 
[H)rc<*laine  ou  de  platine  une  quantité  connue  de  chlorate  de  potas.se 
(ju’on  maintient  à une  tempi-rature  a.ssez  élevés;  pour  déterminer  le  dii- 
gagement  de  l’oxigène.  On  j^èse  de  temps  en  temps  la  capsule,  et  loi-sciui; 
le  sel  a éprouvé  une  perte  de  8 ou  8 1/2  p.  100,  on  arrête  la  décomiK;- 
sitioii  ; cette  diminution  de  poids  correspond  à environ  6 litres  1/2  d’oxi- 
gène  pour  100  grammes  de  chlorate. 

Le  résidu  ne  contient  plus  de  chlorate  de  potasse,  mais  un  mélange  de 
chlorure  de  ]K>tassium  et  de  perchloratc  de  potasse. 

Pour  séparer  le  chlorure  de  potassium  du  perchloratc  de  potasse  , on 
reprend  la  masse  par  l’eau  bouillanU;  et  l’on  fait  cristalliser;  le  ixjrchlo- 
rate  de  potasse  étant  beaucoup  moins  .soluble  dans  l’eau  froide  que  le 
chlorure  de  potassium,  cristallise  en  pn;mier  lieu,  tandis  ([ue  le  chlorure 
de  potassium  reste  dans  les  eaux-mères. 

D’après  M.  Marignac,  la  quantiti;  de  |)erchlorate  (jue  Ton  peut  obtenir 
))ar  une  calcination  ménagét;  du  chlorate  de  potasse  s’élève  à 66  p.  100 
du  poids  du  chlorate  soumis  à la  calcination. 

CHI.OIUTE  DE  POTASSE.  KO.CIO^ 

Ce  .sel  a été  obtenu  pour  la  première  fois  par  M.  Millon,  en  coinbinaiit 
directement  l’acide  chloreux  CICP  à la  [wtasse. 

IjC  chlorite  de  potasse  est  incolore,  déliquescent,  fort  peu  sUdtle  ; il  .se 
décompose  lorsqu'on  le  soumet  à une  terai>ératurc  de  160”,  et  dégage  de 
l’oxigène. 

HYPOCHLOBITE  DR  POTASSE.  KO, CIO. 

Ce  sel  possède  une  odeur  de  chlore  qui  rappelle  celle  de  l’acide  hy- 
IKichloreux.  11  est  très  peu  stable,  détruit  les  substances  orgaiiiipics,  et 
décolore  toutes  les  matières  colorantes. 
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(Jii  robliciit  en  l'aisaiit  passer  un  excès  de  clüore  dans  une  dissolution 
étendiu?  de  ixitassi',  mais  il  est  alors  aeeomjmpné  de  chlorure  de  (lotas- 
sium  ; ce  mélange  est  connu  sous  h;  nom  d’enu  de  Javelle  : 

2KO  + SCI  = KCl  + KO.CIO. 

On  peut  obtenir  riiypochlorile  de  potasse  pur,  en  unissant  directement 
l’acidf!  hypochloreux  à la  jwlasse,  ou  en  décomposant  l’hypochlorite  de 
chaux  |)ardu  carbonate  de  potasse. 

L’eau  de  Javelle  est  (anployik*  dans  les  arts  jxmr  diitruirc  les  matières 
colorantes. 

BROMATE  DE  POTASSE.  KO.BfOs. 

Ce  .sel  cristallise  tantét  en  écailles  fines,  tantôt  en  tables  hexagonales. 
Lorsiiu’ou  expose  le  broinate  de  potasse  à l’action  de  la  chaleur,  il  ilé- 
crépiU»  fortement;  vers  3.50”  il  se  décompose  en  dégageant  de  l’oxigènc 
et  laisse  un  résidu  de  bromure  de  (wtassiuin.  On  l’obtient  en  traitant  une 
dis-solution  concentrée  de  potasse  ]»ar  du  brome;  il  se  forme  du  bromate 
de  potassi',  ipii  s*>dé[H>se  en  cristaux  iucolort's,  et  du  bromure  de  potas- 
sium , plus  .soluble  que  le  broinah; , ipii  reste  dans  les  eaux-mèri's. 

lODATB  DK  POTASSE.  KO, 10’. 

* L’iodatc  neutre  de  ]K)tiLSse  est  blanc,  jaui  soluble  dans  l’eau  ; une  partie 
de  ce  sel  exige  13  p.  d’eau  à 1/i"  pour  se  dis.soudre  : il  est  insoluble  dans 
l'alcool.  Lorsqu’on  le  chaulfe,  il  se  dt'compose  en  induré  de  |>otassiuni,  et 
dégage  six  ('>quivalents  d’oxigène;  il  .se  produit  toujours  eu  outi-e  des  traces 
de  vapeur  d'iode  : l’iodate  de  potasse  se  dé-composi'  par  la  chaleur  avec 
l)his  de  difliculb’  (pie  le  chlorate. 

On  obtient  l’iiMlate  de  potas.se  en  traitant  une  dissolution  de  potas.s«‘  par 
de  l’i(xle;  il  se  forme  dt^  l’iodate  de  potasse  et  de  l'iodure  de  potassium; 
l’iodate  étant  beaucoup  moins  .soluble  épie  l’iodure,  jamt  être  si'-paréet 
purifié  ensuite  par  cristallisation. 

L’imlate  de  potasse  peut  encAire  se  préparer  en  chaulfant  mmh'ré'meiit 
un  mélange  d’indure  de  pota.ssium  et  de  chlorate  de  i>ota,s,se. 

L’acide  iodique  se  combine  avec  la  [X)ta.sse  en  jihisieiirs  proportions,  et 
forme  des  s*>ls  acidiss  et  des  sels  basiqiu's,  qui  ont  été  di''COUviTt.s  par  S<’- 
nillas  et  examinés  récemment  par  M.  Millon. 

Les  iodates  de  |X)ta.sse  acides  ont  pour  formule:  KO, 210’ — K0,3l0s  — . 

Le  bi-iodate  de  potas.se  forme  facilement  d«*sels  doubles;  il  s’unit  au 
chlorure  de  potassium  et  au  bisulfate  de  potasse. 

IIEI'TA-IODATE  DF.  POTASSE.  KO, 10’. 

Ce  sel  a été  obtenu  pour  la  première  fois  par  MM.  Magnus  et  Ammer- 
nmller  en  faisant  pas.ser  un  courant  de  chlore  dans  une  dissolution 
d’imlate,  de  [Xitassi’  contenant  un  grand  exa's  d'alcali. 
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L’hepla-iodate  <lc  potasse  forme  dans  les  sels  de  soude  un  précipité 
d’hepta-iodate  de  soude  à peine  soluble.  11  se  décomposi’  par  la  chaleur  en 
oxigcuc  et  en  iodure  de  potassium. 

CYASATE  DE  POTASSE.  KO.CyO. 

ProprKUt. 

Le  cyanate  de  potasse  est  blanc  ; il  cristallise  en  lames  minces  sem- 
blables à celles  du  chlorate  de  pota.ssc  ; ses  cristaux  sont  anhydres;  sa 
siiveur  est  fraîche  ; il  sup()orte  une  chaleur  rouge  sans  se  décomposer , 
lorsque  la  calcination  est  faite  à l’abri  de  l’air  et  do  l’humidité. 

Quand  on  le  fait  bouillir  dans  l’eau,  il  se  décompose , et  dégage  du 
carbonate  d’ammoniaque  : 

KO,C2.AzO  + /dIO  = KO,COî  + Azll’,HO,C0’. 

Ix  cyanate  de  [allasse , mêlé  à du  sulfate  d’ammoniaque,  donne  nais- 
sance à du  sulfate  de  potasse  et  «à  de  l’urée  ; pour  si'parer  ces  deux  suli- 
.stances,  il  suffit  d’éva|airer  la  liqueur  à sec,  et  de  re(irendre  le  résidu  par 
l'alcool , qui  jirécipite  le  sulfate  de  [lolasse  etdis.sout  l’urée.  (V.  VL'rêe.) 

Prépara  llOD. 

Le  cyanate  de  potasse  se  produit  dans  plusieurs  circonstances. 

On  le  prépare  facilement,  d’après  M.  Woéhier,  en  chauffant  au  rouge 
nais.sant  un  mélange  de  cyanofeiTure  de  potassium,  de  [leroxidede  man- 
ganèse et  de  carbonate  de  potasse. 

On  mêle  intimement  6 parties  de  cyanoferrure  de  potaasium  déshy- 
draté préalablement  par  une  légère  calcination , avec  2 parties  de  car- 
bonate de  potasse  parhiitement  sec,  et  8 parties  de  peroxide  de  manga- 
nèse. On  chaulïe  pendant  quelque  temps  le  mélange  dans  un  creuset  à 
une  chaleur  d’un  rouge  modéré,  jusqu'à  ce  qu’une  petite  quantité  de 
matière  dissoute  dans  l’eau  ne  prixluise  plus  de  bleu  de  Prusse  avec 
les  sels  de  fer  aü  maximum.  On  laisse  alors  refroidir  la  ma.s.se  qui  est 
devenue  noire  ; on  la  [lulvérisi* , et  on  la  traite  [lar  plusieurs  fois  son  vo- 
lume d’alcool  Ixtuillant  à80  centièmes  ; l’alcool  abandonne  par  le  refroi- 
dissement des  cristaux  de  cyanate  de  potassi*. 

sel  doit  être  desséché  dans  le  vide,  et  conservé  dans  des  flacons 
bien  secs;  sans  cette  précaution,  le  cyanate  de  [K)tas,se  .se  décomposerait 
en  carbonate  d’ammoniaque. 

Slil.FATES  DE  POTASSE. 

L’acide  sulfurii[ue  forme  avec  la  potasse  plusieurs  cmnbiuaisons  dont 
les  mieux  connues  sont  le  sulfate  de  potasse  neutre  KO.StP,  et  le  sul- 
fate acide  re])réscnté  par  KO,(StPP,HO. 
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bULFAlE  MiLlRK  ÜE  POTASSE.  KO,SO\ 

Ce  sel  est  aiiliyclre  ; il  cristallis»;  en  prison»  ii  6 faces,  UTminés  par  des 
pyramides  hexaèdres.  G*s  cristaux  sont  durs  et  (trfMiuent  sous  la  dent  ; 
ils  décrépitent  fortement  ijuand  on  k-s  chaulTe,  mais  rwistent  à la  tera- 
l)érature  la  plus  élevée  sans  se  décomposer  et  entrent  alors  en  fusion. 

La  solubilité  de  ce  st;l  a été  déterminée  par  M.  Cay-Laissac. 

100  parties  à 12', 7 dissolvent  10e  ,5  Je  sulfate  de  i)Olas,se. 

— üW  — 16e, 9 — 

— à 101-, 5 — 26r  ,3  — 

La  solubilib;  du  sulfate  de  jvotasse  est  [troportionnelle  à la  tein[)éra- 
ture.  En  construisant  la  ligne  qui  st;  rapporte  à cette  solubilité,  ou 
trouve  qu’elle  est  sensiblement  droite. 

Le  sulfaU*  de  potasse  i-st  complètement  insoluble  dans  l'alcool  : il  est 
égalenumt  insoluble  dans  une  dis.solutiou  concentri'c  de  [votasse. 

Lors(|u'on  le  fond  avec  du  sulfate  de  soude , et  <]u'on  dissout  ensuite  le 
mélange  dans  l'eau  bouilhmte,  lu  liqueur  abandonne  par  lu  refroidissiv 
ment  des  cristaux  qui,  en  se  déposant,  jettent  une  vive  lumièi-e.  Ce 
phénomène  se  piésente  même  quidquefois  dans  la  cristalli.satioii  du  sul- 
fate de  potasse  seul. 

D'après  M.  H.  Rose , ce  dégagement  de  lumière  n’a  lieu  que  loi-sque  le 
sulfate  de  potasse  a été  prtlalablement  fondu  ; il  serait  dù  au  passage  du 
sulfate  de  potasse  de  l'état  amorphe  à l'état  cristallin. 

Le  sulfatede  potasses’unit  à un  (xjuivalent  d'eau  dans  unecirconstance 
particulière,  et  forme  de  petits  cristaux  prismatiques , qui  se  décom- 
posent dans  l’eau  bouillante,  eu  produisant  du  sulfate  de  [votasse  anhy- 
dre. Ce  sel  hydraté  prend  naissance  par  l'exposition  à l'air  d'une  dis- 
solution de  sullite  et  d’hyposulUte  de  potasse  (Pelouze}. 

Le  sulfate  de  potasse  existe  en  abondance  dans  les  sids  de  varech.  On 
le  trouve  aussi  dans  les  eaux  de  la  mer. 

Uuand  on  préparait  Timide  azotique  en  décomposant  l’azotate  dépo- 
tasse par  Tacide  sulfurique,  on  trouvait  le  sulfate  de  potasse  en  abon- 
dance dans  le  commerce.  Ce  sel  est  devenu  plus  rare,  depuis  i[ue,  dans  la 
fabrication  de  Tacide  azotique , on  a remplacé  l’azotate  de  potasse  par 
l’azotate  de  soude. 

Le  sulfate  de  [vota.sse  est  employé  en  médecine  conmic  laxatif.  La  fa- 
brication de  Talun  et  celle  du  nitre  en  consomment  une  grande  quantité. 

BISULFATE  DE  POTASSE,  KO,(SO’)’,IIO, 

Ce  sel  peut  être  obtenu  anhydre  ou  hydraté. 

Pour  obtenir  le  bisulfate  de  [votasse  hydnité  K0,(S(P)',I10,  on  doit 
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cliauiïei’  2 parties  de  sulfate  neutre  de  potasse  avec  une  partie  de  l'acide 
sulfurique  niono-hydratc  ; le  mélange  entre  en  fusion  , et  l'on  arrête  la 
calcination  lorsc{u'il  ne  se  forme  plus  de  vapeurs  d'acide  sulfurique.  En 
reprenant  la  masst;  par  de  l'eau  liouillante,  le  bisulfate  de  (K)tasse  st;  dé- 
pose  par  le  refroidissement  sous  la  forme  de  prismes  inrolores. 

La  saveur  du  bisulfate  de  poUis.si>  est  très  acide  ; ce  sel  rougit  fortement 
la  teinture  de  tournesol  : il  entre  facilement  en  fusion  sous  l'influence  de 
la  chaleur,  et  devient  très  li(]uide  ; il  se  dissout  dans  deux  parties  d'eau 
froide  et  une  partie  d'eau  bouillante;  ses  cristaux  , exposés  à l'air,  s'ef- 
fleurissent  à leur  surface.  Sa  dissolution  , traitée  par  l'alcool,  est  di'-com- 
posée  en  sulfate  neutre  de  potasse  et  en  acide  sulfurique. 

Le  bisulfate  de  potasse  est  décompost;  par  la  chaleur  vers  600“  en 
acide  sulfureux  mêlé  d'acide  sulfuri()ue,  en  oxigène  et  en  sulfate  neutre 
de  pota.s.se.  Celte  pn)i)riété  du  bisulfate  de  pota.sse  est  utilisée  dans  cer- 
taines analy.ses  minérales  : on  conçoit  en  effet  <iue  quekiues  corps,  qui 
ne  sont  iMis  attaqués  par  l'acide  sulfurique  mono-hydraté  dont  l'action 
né  peut  se  déterminer  au-delà  de  310*  puisque  c'est  à ce  point  que  l’a- 
cide sulfurique  entre  en  ébullition , se  trouvent  au  contraire  attaqués 
lorsqu’on  les  calcim*  avec  le  bisulfate  de  i»otas.se,  <jui  ne  dégage  l'acide 
sulfurique  ou  ses  éléments  que  vers  600. 

M.  Jacquclain  a obtenu  le  bisulfate  de  potasse  anhydre , en  faisant  dis- 
soudre le  sulfate  neutre  de  pota.sse  dans  l'eau  , et  en  ajoutant  à lu  disso- 
lution deux  é(]uivalents  d’acide  sulfurique  mono-hydraUL  Ce  bisulfate  de 
pota.sse  cristallist*  en  aiguilles  ]>rismatiques  ; lorsqu'on  l'expose  à l'air 
humide , il  se  transforme  peu  à peu  en  bisulfate  de  pobisse  hydraté. 

M.  Jacquclain  a reconnu  que  le  bisulfate  de(K)tnsse  peut  se  combiner 
avec  quelques  acides  hydratés,  tels  que  les  acides  azotiqueet  phosphorique. 

D'après  MM.  MiLscherlich,  Jacquelain  et  Phillips,  le  bisulfate  de  potasse 
peut  s’unir  au  sulfate  neutre  en  plusieurs  proportions. 

SULFITE  DE  POTASSE.  RO,SO*. 

On  obtient  le  sulfite  de  potasse  en  faisant  passer  un  courant  d'acide 
sulfureux  dans  de  la  potasse  libre  ou  carbonatée. 

Ce  sel  est  blanc  ; il  décrépite  quand  on  le  chauffe  ; expasé  à l'air , il 
absorbe  l'oxigène  et  se  transforme  en  sulfate.  II.  est  très  soluble  dans 
l'eau , et  se  dissout  dans  son  poids  d'eau  froide. 

Ijü  sulfite  de  potasse  peut  se  comb’mer  à deux  équivalents  d'eau , et 
cristallise  alors  en  octaèdres  h base  rhomboïdale. 

Il  existe  un  bisulfite  de  potasse  KO,2SO’  qui  peut  être  anhydre  ou  hy- 
draté. 
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UYPOSILFITE  DE  POTASSE.  KO.S’O’jSIIO. 

Suivant  RaniplslH'rj' , to  soi  ne  contiendrait  qu’un  tiers  d’équivalent 
d’eau  de  cristallisation;  sa  Idrmule  serait  alors  3 (Ktt,SW),H0.  On 
peut  l’obtenir  en  cristaux  volümineux  (jui  sont  délypieseents  ; il  pré- 
sente une  grande  analogie  avec  rhyposuUite  de  soude,  dont  les  proprié- 
tés seront  décrites  plus  loin  avec  détail. 

CAllBOA.ATES  DE  POTASSE. 

L’acide  e.arla)niqup  peut  se  coiubiner  avec  la  potasse  en  trois  propor- 
tions, |K)ur  former  le  carbonate  lumtre  de  potasse  KO,f.O*;  le  st*squi-car- 
bouate  de  potasse  (K0)’,3{C0^);  le  bicarbonate  de  potas.st>  K0,2(C0'). 

CARIiO.NATE  NELTBF.  DE  POTASSE.  KO, CO’. 

On  désigne  souvent  ce  sel  dans  le  commerce  sous  les  noms  d'alcali 
végétal,  tel  de  tartre  , alcali  dulci/ié,  ou  simplement  de  potasse. 

PropritlPn. 

Le  carbonate  neutre  de  poUisse  a une  saveur  ilcre  et  légi-renient  caus- 
ti(jue.  Il  est  tri’S  soluble  dans  l’eau  et  délique.scetit  ; l’eau  en  dis,sout  à la 
tenqHTature  ordinaire  un  poids  égal  au  sien  ; sa  réaction  est  aliailinc.  11 
cristallis<;  en  Uibles  rliomboïdales  ((ui  contiennent  3.(><|uivalents  d’eau. 

Le  carbonate  neutre  de  jxitasse  est  insoluble  ilaiis  l’alcool,  fusible  à 
une  température  rouge,  et  indécompo.sidde  par  la  cbaleur  seule  ; mais 
lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  vapeur  d'eau , il  est  décomposé  et  se 
transforme  en  hydrate  de  potasse. 

la;  charbon  à une  températui-e  rouge,  agit  sur  le  carbonate  (h;  poUis.sc 
et  donne  nai.ssance  à du  poUtssium;  c’<st  sur  cetU;  réaction  ((u’est 
fondée  la  préparation  du  püta.ssiuiii  par  le  procédé  de  M.  Brunner. 

La  chaux  en  présence  de  l’eau  transforme  le  carbonate  de  poUisse 
en  hydrate  de  potasse. 

Prép«niüon. 

Les  végétaux  contiennent  de  la  potasse  unie  à divers  acides  organiques, 
tels  que  les  acides  aerHique,  malitiue,  oxalique,  tartri(iue,  etc.  Lors<iu’on 
soumet  ces  sels  à la  calcination , on  les  décompose  en  carbonate  de  po- 
tasse (jui  se  retrouve  dans  la  cendre  du  végéUil. 

On  donne  le  nom  de  poUi.sse  du  commerce  à la  partie  soluble  des 
cendres  que  l’on  a évaporée  à siccité. 

Le  carbonate  de  potasse  provenant  de  la  lessive  des  cendius  n’est  pas 
pur;  il  est  toujours  mélangé  à différents  sels  solubles,  tels  que  le  sulfate, 
le  chlorure  et  le  silicate  potassique. 

La  quantité  de  carbonate  de  potasse  réelle  contenue  dans  les  potasses 
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du  commerco  varie  avec  les  essences  tle  buis  qui  ont  servi  à préparer  les 
cendres.  (V.  la/’ntew.) 

D’après  M.  Berthier , la  {K>tasse  la  plus  pure  est  celle  qui  provient  «les 
cendres  du  bouleau,  et  la  moins  ])ure  est  celle  du  pin.  On  peut  dire  que 
100  kilogrammes  de  cendres  donnent  ordinairement  10  kilogrammes  en- 
viron d’un  lésidu  soluble  qui  porte  le  nom  de  salin. 

Les  sels  qui  accompagnent  le  carbonate  de  potasse  étant  beaucoup 
moins  solubles  que  ce  dernier  sel , on  purifie  souvent  les  salins  en  les 
traitant  par  leur  poids  d’eau  froide,  qui  dissout  le  carbonate  de  potasse , 
et  laisse  eu  grande  partie  !«»  sels  étrangers.  La  dissolution  , évaporée  à 
sec  , donne  du  carbonate  de  potasse  plus  pur  que  le  salin. 

Le  salin  est  ordinairement  coloré  en  brun  par  des  matières  organiques; 
lorsqu’il  a été  calciné  au  contact  de  l’air,  il  devient  blanc,  et  un  lui  donne 
le  nom  de  potasse  perlasse. 

. Les  potasses  portent  dans  lé  commerce  des  noms  qui  rappellent  leur 
origine. 

On  connaît  les  (Xitasses  d’Amérique,  de  Jlussie,  des  f 'osges,  de  Trêves,  etc. 

On  prépare  le  carbonate  de  potasse  parfaitement  pur  par  l’un  des  pro- 
cédés suivants  : 

1°  On  trouve  dans  le  comm«H-cc  du  bicarbonate  de  twtassc,  ()ue  l’on 
peut  facilement  purifier  par  cristallisatioti  ; en  soumettant  ce  sel  à une 
légère  calcination  dans  un  creuset  de  platine,  un  le  transfurme  en  car- 
bonate neutre  de  potasse. 

2"  On  peut  obtenir  encore  du  carbonate  de  potasse  pur,  en  soumet- 
tant à la  calcination  de  la  crème  de  tarti-e  (bitartrate  de  potasse).  La  p«j- 
tasse  ainsi  préparée  [x^rte  le  nom  de  potasse  du  tartre. 

Le  carbonate  neutre  de  potasse  s'obtient  aussi  en  calcinant  un  mé- 
lange de  bitartrate  de  potasse  et  d’aaolate  de  potasse.  Le  produit  de  la 
calcination  jouit  de  propriétés  difl'erenles  suivant  les  proportions  de  tar- 
trate  de  potasse  et  de  nitre  «(ui  ont  été  employées. 

On  donne  le  nom  de  fluj;  noir  au  produit  de  la  «Nilcination  d’un  mé- 
lange de  poids  égaux  de  crème  de  tartre  et  d’a/.otate  de  jmtasse.  Le  flux 
noir  contient  toujours  un  excès  de  charbon  qui  n’a  pus  été  brûlé  : il  est 
employé  dans  la  voie  sèche  comme  rtxluctif  et  comme  fondant. 

Le  flux-  blanc  s’obtient  en  calcinant  une  partie  «le  crème  de  tartre  et 
deux  parties  d'azotate  de  potasse.  Il  n’agit  que  comme  fondant  et  non 
wmme  réductif,  parce  qu’il  ne  contient  pas  de  charbon  libre. 

l'MCes. 

Le  carbonate  neutre  de  jxitasse  est  surtout  employé  dans  la  fabrication 
des  savons  mous,  dans  celles  du  cristal  et  du  bleu  de  Prusse.  Il  sert 
aussi  «pielquefois  à transformer  en  azotatiule  potasse,  les  azotates  de  chaux 
et  de  magnésie  contenus  dans  les  matériaux  salpètrés. 


Digitized  by  Google 


fi'l 


i;arbos»tks  de  potasse. 


niCVRnONATE  DE  POTASSE.  KO, (CO*)’, HO. 

Le  biCiArbonate  de  |>otasse  cristallise  en  prismes  rhomboidaux,  qui  con- 
tiennent un  (■quivaicnt  d'eau.  CbaufTé  à 100°,  il  perd  son  eau  et  son 
acide  carbonique,  et  se  transforme  en  carbonate  neutre.  Il  est  inalté- 
rable à l’air  et  beaucoup  moins  soluble  dans  l'eau  que  le  carbonate  neutre 
de  potasse  ; il  ne  se  dissout  que  dans  quatre  fois  son  poids  d'eau  froide.  Sa 
réaction  est  alcaline  : lorsqu'on  fait  bouillir  sa  dissolution,  on  le  trans- 
forme d'abord  eu  sesquicarbonate,  et  ensuite  en  carbonate  neutre.  Tou- 
tefois celte  décompo-sition  s'effectue  avec  assez  de  lenteur  prjur  qu’on 
puisse  purifier  le  bicarbonate  de  potasse,  sans  perte  considérable,  en  le 
laissant  se  déposer  d'une  dissolution  bouillante.  La  dissolution  du  bi- 
carbonate de  potasse  ne  doit  jamais  être  faite  dans  un  vase  de  fer,  attendu 
qu’une  certaine  quantité  île  fer  entrerait  en  dissolution,  et  colorerait  le 
sel  en  jaune. 

Les  sels  de  magné-sie,  qui  sont  irnméiliatement  pri-cipités  parle  carbo- 
nate neutre  de  potasse,  ne  sont  pas  troublé-s  par  le  bicarbonate  : cette  pro- 
priété permet  de  distinguer  facilement  ces  deux  sels  l’un  de  l’autre. 

Pour  obtenir  le  bicarbonate  de  potas.se . on  dissout  une  partie  du  car- 
bonate de  potasse  du  commerce  dans  /i  à 5 parties  d’eau , et  l’on  fait  pas- 
ser ju,squ’à  refus  de  l’acide  carlwnique  dans  la  dissolution.  11  se  dépose 
bientôt  des  cristaux  de  bi-carbonate  qu’on  lave  avec  de  pidites  quan- 
tités d’eau  froide.  Il  arrive  souvent  que  l’acide  carbonique , avant  de 
former  des  cristaux  de  bicarbonate  dans  une  dissolution  de  («rbonate  de 
potasse  du  commerce,  y détermine  d’abord  un  précipité  floconneux  d'a- 
lumine ou  de  silice  ; on  doit  alors  filtrer  la  liqueur  avant  de  continuer  le 
dégagement  d'acide  carbonique. 

On  peut  employer  dans  cette  préparation  l’acide  carbonique  prove- 
nant de  la  décomposition  d'un  carbonate  par  un  acide,  ou  bien  l’acide 
carbonique  qui  se  dégage  des  eaux  gazeuses,  ou  même  celui  qui  provient 
de  la  fermentation  spiritucuse. 

D’après  M.  VV'œhler,  on  obtient  avec,  la  plus  grande  facilité  le  bi- 
carbonate de  pota.sse  en  soumettant  îi  l'action  de  l’acide  carbonique  le 
carbonate  neutre  de  potasse  qui  se  fonne  dans  la  calcination  de  la  crème 
de  tartre  et  qui  est  encore  mélangé  de  charbon  : la  présence  du  char- 
bon facilite  l’absorption  de  l’acide  carbonique.  Toutefois  ce  mélange 
doit  être  mouillé  avec  un  peu  d'eau  pure  , qui  facilite  l’absorption  de 
l’acide  carbonique.  Le  bicarbonate  mêlé  de  cliarixinest  traité  par  l'eau 
bouillante  qui  le  dissout,  et  b laisse  déposer  en  cristaux  par  le  refroi- 
di.sscment. 

Le  bicarbonate  de  potasse  est  employé  dans  le  traitement  de  la  goutte 
et- de  l.n  gravelle. 
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SESQUICAUBONATK  DK  POTASSE.  (KO)’,(CO’)\ 

On  pn'pare  c«  sel  eu  faisant  bouillir  |)cn(lant  (]uel(|uc  temps  une  di»- 
solution  de  bicarbonate  de  potasse,  ou  en  dissolvant  dans  l’eau  tOO  par- 
tira de  carlwiiate  neutre,  et  131  p.  de  bicarboiiale,  et  faisant  cristalliser 
la  liqueur. 

Le  sesquicarbonate  de  potasse  présente  des  caractért's  qui  rappellent 
à la  fois  les  propriétés  du  carbonate  neutre  et  celles  du  bicarbonate  de 
potasse. 

ALCALIMETRIE. 

On  donne  le  nom  d’alcalimétrie  aux  opérations  analytiques  qui  ont 
pour  but  de  déterminer  la  quantité  réelle  d’alcali  contenu  dans  les  car- 
bonates  de  potasse  et  tle  soude  du  commerce. 

Ces  sels  ne  sont  pres<jue  jamais  purs.  Ils  renferment  ordinairement  des 
matières  insolubles,  de  l’wm,  des  chlorures  et  des  sulfates.  Dans  la  plu- 
part des  cas,  le  seul  sel  important  à doser  dans  la  pobisse  ou  la  soude 
du  commerce  rat  l’alcali  libre  ou  carbonaté  : les  autres  substances  ont 
ordinairement  j>eu  de  valeur,  et  l’on  ne  cherche  pas  à en  évaluer  la  pro- 
portion dans  les  essais  alcalimétriqura. 

principe  de  l’alcalimétrie  est  fort  simple.  Étant  donnée  une  disso- 
lution étendue  d’alcali  libre,  de  carlnniate,  de  chlorure  et  île  .sulfate  de 
potas.se,  ou  de  soude,  si  l’on  introduit  dans  ce  inélan^'e  un  acide  étendu, 
l’acide  sulfurique  par  exemple,  cet  acide  porte  uniiiuement  son  action 
sur  l’alcali  libre  ou  carbonaté  : tant  que  l’acide  n’est  jias  en  as.sez  grande 
quantité  pour  produire  un  sulfate  de  la  formule  MO,SO^,  la  liqueur  pos- 
sètle  une  réaction  alcaline  : lorsque  la  base  rat  saturée,  la  lii)ueur  de- 
vient neutre  aux  papiers  réactifs  ; mais  pour  jieu  qu’on  dépasse  le  terme 
de  saturation,  et  que  l’on  ajoute  une  quantiUi  d’acide  sulfurique  plus 
grande  que  celle  qu’il  faut  employer  jxiur  produire  le  sel  neutre  MO,SO’,. 
la  liqueur  rougit  le  papier  bleu  de  tournesol  : ce  caractère  indique  que 
l’opération  est  terminée. 

Sup]H)sons  qu’une  potasse  du  commerce , qui  est  en  général  im- 
pure, contienne  un  l'iquivalent  du  carbonate  de  (xitasse  KO, CO*;  il 
faudra  évidemment  un  équivalent  d’acide  .sulfurique  SO’,HO  pour  dé- 
composer ce  sel.  On  aura  KO,CO'  -f-  SO’,HO  = KO,SO*  -1-  CO*  -f-  HO. 

Si  la  potasse  que  l’on  analyse , au  lieu  d’étre  un  carbonate  impur , 
était  de  la  |)otasse  absolument  pure  KO  ; l’expérience  prouve  que  pour 
neutraliser  ùs^807  de  cette  potasse,  il  faudrait  employer  exactement  5 
grammes  d’acide  sulfuriijue  nionohydraté  SO*,HO.  La  potasse  et  l’acide 
sulfurique  se  trouveraient  alors  dans  le  rapjiorl  d’équivalents  égaux,  et 
leurs  projiriétra  alcalines  et  acides  disparaîti’aient  complètement. 
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Que  l’on  prenne  4,807  d’une  poUisse,  contenant  de  l’eau  , de  l’acide 
carbonique  , du  chlorure  do  potassium  et  du  sulfate  de  potasse  (tel  est 
le  cas  de  la  potasse  du  comnierœ)  ; il  est  évident  que  si  pour  la  neutra- 
liser, au  lieu  de  5 grammes  d’acide  sulfurique  monohydraté  , on  n’em- 
ploie que  2«*’,5  d’acide,  c’est  que  cette  potasse  contientSÜ  p.  100  de  potasse 
pure  KO  et  50  p.  100  de  corps  étrangers.  Si  1 gramme  d’acide  avait  suffi 
à la  neutralisation  de  d’une  autre  potasse  , c’est  que  cette 

potasse  contenait  20  p.  100  d’alcali  rt'-el,  et  80  centièmes  des  matières 
étrangères. 

On  voit  que  dans  les  essais  alcalimétriques  on  apprécie  la  quantité  de 
carbonate  alcalin  contenu  dans  un  mélange  s<tlin,  en  déterminant  la 
proportion  d’acide  sulfurique  qu’il  faut  employer  pour  opérer  la  transfor- 
mation du  carbonate  alcalin  en  sulfate  neutre. 

Richter  déterminait , au  moyen  de  la  balance,  la  quantité  d'acide  sul- 
furique à employer,  pour  opérer  la  saturation;  mais  l’ojiération  était  lon- 
gue, et  présentait  toutes  les  difficultés  d’une  analyse  ordinaire. 

Vauquelin  appréciait  la  richesse  d’une  potasse  en  le  neutrali.sant  jiarde 
l’acide  azotique  d’une  densité  connue  : la  force  de  cet  acide  azotique  était 
établie  en  déterminant , par  une  expérience  préalable  , la  quantité  qui 
était  nécessaire  pour  saturer  un  certain  poids  de  ]>otas.se  à l’alcool. 

Descroizilles  introduisit  un  grand  perft'ctionneinent  dans  les  analyses 
alcalimétriques,  et  les  rendit  véritablement  pratiques,  en  substituant  les 
mesures  aux  poids;  il  proposa  le  premier  de  déterminer  la  proportion 
d’acide  sulfurique , en  mesurant  le  volume  de  cet  acide  qu’il  fallait  em- 
ployer pour  opérer  la  saturation , au  lieu  de  la  peser  comme  on  l’avait 
fait  avant  lui. 

Enfin  M.  Gay-Lussac,  conservant  le  principe  de  Descroizilles,  ap- 
porta de  nouveaux  perfectionnements  dans  les  analyses  alcalimétriques, 
et  les  rendit  à la  fois  faciles  et  exactes.  Nous  emprunterons  au  travail  de 
H.  Gay-Lussac  les  détails  suivants. 

Au  lieu  de  peser  4*f,8ü7  de  la  potasse  à essayer,  on  en  pèse  48",07, 
c’est-à-dire  dix  fois  plus  ; on  la  dissout  dans  une  quantité  d’eau  telle  que  la 
dissolution  occupe  un  demi-litre  ou  500  centimètres  cubes , et , au  moyen 
d’une  pipette  de  50  centimètres  cubes,  on  en  prélève  la  dixième  partie, 
c’est-à-dire  4,807,  qu’on  transporte  dans  le  vase  où  la  neutralisation  doit 
être  faite. 

On  peut  donc  faire  ainsi  dix  analyses  avec,  un  seul  échantillon  : au  lieu 
d’employer,  pour  la  saturation,  de  l’acide  sulfurique  concentré,  on  se  sert 
d’acide  étendu;  l’acide  dont  Descroizilles  a proposé  le  premier  l’emploi, 
et  qui  a été  conservé  par  M Gay-Lussac , est  préparé  avec  5 grammes 
d’acide  sulfurique  monohydraté  dissous  dans  une  quantité  d'eau  telle, 
que  le  mélange  occupe  à la  température  de  -f-  15°  un  volume  de  50  cen- 
timètres cubes. 
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Pour  préparer  une  certaine  quantité  de  cet  acide  faible,  qu'on  ap- 
pelle ocirfe  tulfurique  normal,  on  dissoiit  100  grammes  d’acide  sulfnri()uc 
moDohydraté  dans  l’eau,  do  manière  à compléter  le  volume  d'un  litre. 
Cet  acide  contient,  oonnne  oti  le  voit,  l'acide  sulfurique  et  l’eau  dans  le 
même  rapport  que  l’acide  de  De.sci'uizilles.  Le  petit  ballon  en  verre  A, 
(pl.  18,  tlg.  2]  l'empli  d’acide  sulfuri(|ue  concentré  jusqu’au  trait  BC, 
contient  100  grammes  d’acide  sulfurique  et  sert  à préparer  l’acide  normal. 

Pour  apprécier  le  volume  d’acide  sull'urique  nécessaii-e  pour  saturer  la 
[Kitasse,  on  introduit  l’acide  sulfurique  normal  dans  une  burette  graduée 
qui  porte  le  nom  Ae  burette  alcnlimétrique. 

La  burette  alcalimétriqiie  de  M.  Gay-Lussac  est  divisée  en  demi-cen- 
timètres cubes.  100  divisions  de  cette  burette  contiennent  5 grammes 
d’acide  sulfurique  monohydraté.  Il  c.st  donc  évident  qu’une  potasse 
essayée  sous  le  poids  de  é,807,  (|ui  exigerait  ]>our  sa  neutralisation  100 
divisions  d’acide  sulfurique  normal  contenues  dans  la  burette , serait  de 
la  potasse;  absolument  pure,  et  ()u’unc  antm  potasse  qui  exigerait  00  di- 
visions (l’acide  normal  contiendrait  .S4‘ulement  60  p,  100  do  son  jjoids 
de  imtasse  réelle.  Ces  divisions  ou  degrés  de  la  burette  alcalimétrique 
expriment  donc  le  titre  pondéral  de  l’alcali  soumis  à l’expérience  : 60  di- 
visions de  la  burette  indiquent  (|ue  la  potasse  essayée  contient  par 
quintal  métrique  60  kilogrammes  de  |)otasse  pure. 

Il  ne  faut  pas  confondre  le  titre  pondéral  avec  le  degré  alcaliméti-iquc 
d’un  alcali. 

Le  degré  alcalimétrique  de  Üescroizilles  n’a  pas  lu  même  valeur  que  le 
degré  ceii  tésimal  : dans  le  procédé  de  Dcscroizilles , au  lieu  d’opérer  dans 
chaque  essai  sur  ti,8U7  de  potasse , on  opérait  sur  5 grammes,  et  le  degré 
alcalimétrique  était  le  nombre  de  divisions  d’acide  sulfurique  normal 
qu’il  fallait  employer  à leur  neutralisation.  Quand  on  dit  qu’un  alcali  est 
à 60  degrés  alcali  métriques,  cela  signilie  que  100  kilogrammes  de  la  po- 
tasse essayée  contiennent  en  potasse  une  quantité  pouvant  saturer  60  ki- 
logrammes d'acide  sulfurique  concentré. 

DÉTERMINATION  DU  TITRE  PONDÉRAL  d’oNE  POTASSE. 

Pour  déterminer  le  titre  pondéral  d’une  potasse,  on  prélève  plusieurs 
échantillons  de  la  potasse  à essayer;  ces  échantillons  sont  mêlés  en- 
semble, réduits  en  poudre,  et  l’on  en  i>èsc  A8(',07.  Cette  quantité  est  in- 
troduite dans  une  cloche  a pied  I (pl.  18,  fig.  6)  qui  contient  un  demi- 
litre  jusqu’au  trait  JK;  on  y verse  3 et  4 décilitres  d’eau,  et  l’on  facilite  la 
dissolution  du  sel  en  l’écrasant  avec  l'agitateur  L(pl.  18,  fig.  5).  Lorsque 
la  dissolution  est  faite,  l’agitateur  est  lavé  avec  soin,  et  l’on  complète  le 
demi-litre  eu  ajoutant  de  l’eau  jusqu’à  ce  que  la  surface  du  liquide  af- 
fleure le  trait  JK. 
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On  preiiii  la  ilixièine  paiTie  do  la  di.s.s(ilutioii  prm-deiUe,  au  moyen 
do  la  pipelte  M (pl.  IS,  lig.  3)  qui  conlioiil  50  centiinèti'cs  cubes  jusqu’au 
Irait  NO.  Ou  vide  la  pi|>eltc  dans  le  vase  P ( pl.  1 8,  lig.  4);  on  le  place  sur 
une  feuille  de  jtapier  blanc,  pour  apprécier  les  changements  de  couleur 
(|ue  doit  éprouver  la  teinture  de  tournesol  qui  a été  ajoutée  dans  la  dis- 
.sulutiou  alcaline,  de  manière  à la  teindre  légèrement  en  bleu. 

Gitte  opération  préliminaire  étant  terminée,  on  remplit  la  burette  H 
jns<|u’à  sou  zéro , avec  de  l'acide  sulfurique  normal , et  l’on  verse  peu  à 
l>eu  cet  acide  dans  le  vase  P , auquel  ou  imprime  un  mouvement  circu- 
laire alternatif. 

La  teinture  de  tournesol  ne  change  pas  d’abord  de  couleur,  et  l’acide 
carlxniique  ne  se  dégagi-  pas , parce  que  cet  acide  se  porte  sur  le  carbo- 
nate do  potasse  qui  n’a  pas  encore  été  décomposé  et  produit  du  bi- 
cru-bonate  de  potasse.  Mais  ioi-sque  la  moitié  de  la  saturation  est  dépassée, 
et  (|u’elle  est  arrivée  aux  H/20  environ , l’acide  carbonique  commence  à 
se  dégager  et  la  liqueur  prend  une  teinte  d’un  rouge  vineux  due  à l’acide 
carboni(|ue.  Un  continue  alors  à ajouter  l’acide , sans  cesser  d’agiter  la 
liqueur  ; on  essaie  de  temps  en  temps  sa  réaction , en  y plongeant  une 
baguette  de  verre , et  en  faisant  avec  ci'tte  baguette  un  trait  sur  un  pa- 
pier bleu  de  tournesol.  Tant  (}ue  la  marque  laissée  sur  le  papier  ne  se 
colore  pas  en  rouge  d'une  rnunière  permanenle,  c'est  que  celte  réaction  est 
due  à l’acide  carbonique,  et  qu’il  reste  encore  du  carbonate  h décompo- 
ser; mais  lorsque  la  liciiieur  prend  subitement  la  teinte  pelure  d'oignon, 
et  que  le  trait  rouge  fait  sur  le  papier  devient  persistant,  l’opération  peut 
être  considérée  comme  terminéi". 

On  lit  alors  sur  la  burette  le  nombre  de  divisions  employées  à la  sa- 
turation ; s’il  a fallu,  pur  exemple,  53  divisions,  c’est  que  la  potasse  con- 
tenait les  55  centièmes  de  son  poids  d'alcaii  réel. 

Ordinairement,  on  ne  se  contente  pas  d’un  seul  essai  ; un  en  fait  deux 
ou  trois  ; le  premier  sert  à indiquer  approximativement  la  limite  de  la 
saturation  qu’on  atteint  avec  plus  d’exactitude  en  répétant  l’expérience. 
Cette  analyse  ne  demande  que  quelques  minutes  et  donne  à 4 ou  5 mil- 
lièmes près  le  titre  réel  d’un  alcali. 

Si  l’on  veut  rendre  les  analyses  alcalimétriqms  très  exactes,  il  est  in- 
disjjensable  de  faire  éprouver  au  titre  observé  une  légère  correction. 

Pour  reconnaître  le  moment  où  le  carbonate  de  potasse  est  complète- 
ment décomposé,  on  est  obligé  d’ajouter  un  petit  excès  d’acide  sulfu- 
rique , alin  de  donner  à la  liqueur  une  teinte  rouge  pelure  d’oignon; 
le  titre  obtenu  est  donc  toujours  trop  fort  ; pour  le  rendre  exact 
il  faut  déterminer  la  quantité  d’acide  sulfurique  qui  a été  ajoutée  en 
exci-s. 

Sup|)osons  que , In  dissolution  étant  neutre  , on  ajoute  deux  gouttes 
d’acide  sulfurique  en  exci'S,  afin  d'obtenir  une  liqueur  qui  pixjduise  sur  le 
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papier  «le  tournesol  des  traits  rouges  persistants  ; pour  déterminer  la  valeur 
de  ces  deux  gouttes,  et  les  retrancher  de  l’indication  donnée  par  la  burette, 
on  examine  combien  il  faut  de  gouttes  d'acide  normal  pour  représentcr 
une  division  de  la  burette,  et  on  calcule  la  fraction  de  centimètre  cube 
que  représentent  les  deux  gouttes  d’acide  employt'ies  pour  rendre  la  teinte 
rouge  persistante.  Si , par  exemple,  chaque  demi-centimètre  cube  ou 
chaque  grande  division  de  la  burette  repriiscnte  10  gouttes,  dans  l’exem- 
ple que  nous  avons  choisi,  il  faudra  retrancher  deux  dixièmes  de  divi- 
sion pour  obtenir  le  titre  réel. 

Le  titre,  au  lieu  d’étre  de  55,  sera  de  55 — 0,2=5ù,8. 

La  potasse  contiendra  donc  54,8  0/0  de  son  poids  d’alcali  r/'cl , ou 
548  kilog.  par  quintal  métrique. 

DÉTERMtNATION  DU  TITRE  PONDÉRAI.  DE  LA  -SOLDE. 

Le  carbonate  de  soude  du  commerce  n’a  de  valeur  que  par  la  soude 
qu’il  contient  à l’état  de  carbonate  ou  à l’état  canstiipie.  On  en  déter- 
mine le  titre  par  une  méthode  entièrement  semblable  .4  celle  ipii  a été 
décrite  pour  la  potas-se  ; seulement  comme  réijuivalent  de  la  soude  est 
plus  léger  que  celui  de  la  potasse,  il  faut  une  proportion  moins  grande 
de  carlionate  de  soude  pour  saturer  la  même  quantité  d’acide,  et  au  lieu 
d’employer  4-'’,807,  on  n’oia-re  que  sur  3^',18.5  de  soude  .4  analyser. 

Si  cette  quantité  représentait  de  la  soude  pure,  elle  exigerait  pour  sa 
saturation  5 gr.  d’acide  sulfuriiiue  concentré  ou  100  demi-centimètres 
cubes  d’acide  sulfurique  normal  (100  divisions  de  la  burette  alcalimétri- 
que  de  M.  Gay-Lussac). 

Pour  faire  l’analyse  d’une  soude  du  commerce,  on  dis.sout  3lS'',8.")0  de 
la  soude  à essayer  dans  une  quantité  d’eau  telle  i|ue  cette  dissolution 
représente  500  centimètres  cube,s.  On  prend  50  centimètres  oulies  de 
cette  liqueur  avec  la  pipette  M,  et  l’on  opère  la  saturation  en  suivant  les 
précautions  indiquas  pnicédemment.  S’il  faut  pour  la  neutralisation 
40  divisions  de  la  burette  H , c’est  que  la  soude  essayée  contient  les 
40  centièmes  de  son  poids  de  .soude  pure  NaO. 

La  soude  du  commerce  est  quelquefois  mélangée  à des  sulfures,  des 
sulfites  ou  des  hxqiosulfites , qui,  se  trouvant  décomposés  par  l’acide  sul- 
furique comme  les  carbonates,  prennent  une  certaine  quantité  d’acide  et 
rendent  l’analyse  inexacte.  Dans  l’essai  d’une  soude  contenant  des  sul- 
fures, il  ast  indispensable  de  les  décomposer  et  de  les  transformer  en  sul- 
fates, comme  l’ont  recommandé  MM.  Gay-Lussac  et  VVelter,  en  calcinant 
la  soude  avec  quelques  centièmes  do  chlorate  de  potasse. 

La  soude  artificielle  du  commerce  contient  assez  souvent  de  la  soude 
caustique  ; on  peut  en  apprécier  la  proportion  d’une  manière  suffisainment 
exacte,  en  suivant  une  méthode  que  l’on  doit  à M.  Barreswil,  Un  décom- 
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pose  I»  soiidp,  qup  nous  suppostjiis  plus  ou  moins  caustique,  par  un  exc^ 
de  chlorure  de  barium.  I.ie  «irbomite  alcalin  produit  du  carbonate,  de 
barite,  tandis  que  la  soude  libre,  réafnssaiit  sur  le  chlorure  de  barium, 
forme  une  quantit<i  de  harite  libre  (]ui  est  proportionnelle  à la  quantité 
de  soude  existant  dans  le  carbonate. 

On  jette  la  li(iueur  sur  un  tiltre  qui  retient  le  carbonate  de  barite  pro- 
duit par  le  carbonate  de  soude.  On  lave  le  précipite  et  l’on  fait  passer 
dans  les  liqueurs,  réunies  aux  eaux  de  lavage,  un  courant  d’acide  carlio- 
ni(|ue.  Le  ])oids  de  cjtrbonate  de  barite  obtenu  en  second  lieu  indiqun  la 
j)roportion  de  soude  libre  renfermée  dans  le  carbonate  de  .soude  essavé. 

ESSAI  DES  CENDRES. 

Nous  dt'crirons  l’cs-sai  des  cendres,  comme  exemple  d’une  analyse  faite 
sur  une  matière  tris  pauvre  en  alcali,  et  contenaiit  une  grande  quantité 
de  inatièixs  terreuse». 

On  |M-se  '18,07  de  cendres  ; on  les  fait  bouillir  |>endant  quelques  minutes 
avec.  7 à 8 fois  leur  jxiids  d’eau  comiuune,  on  jetu?  le  mélange  sur  un 
Oltre  où  l’on  achève  de  le  laver  avec,  de  nouvelle  eau  bouillante  ; on  laisse 
égoutter  lacemlre;  et  lorsque  la  liqueur  fil li'éc  est  Refroidie,  on  y ajoute  de 
l’eau,  de  manière  à obtenir  exactement  un  demi-litre  de  dissolution  al- 
caline. 

Pour  faini  l'analyse  alcalimétrique  de  cette  liqueur  qui  est  très  faible  , 
au  lieu  d’en  prendre  une  .seule  piirette  comme  pour  les  e.ssais  ordinaires 
d<!  jMitass),',  ou  oiHTC  sur  ‘2  ou  3 pi|)cttes  à la  fois;  la  saturation  se  fait  à 
la  manière  ordinaire  ; on  divise  par  2 ou  par  3 le  nombre  de  divisions 
de  la  burette  d’acide  normal  employé  à la  saturation,  et  le  quotient  in- 
dique le  titre  jxindéral  de  la  cendre  soumise  à l’exj)érience.  S'il  a fallu  , 
par  exemple,  9 divisions  d’acide  sulfurique  normal  pour  neutraliser  3 pi- 
|wttes  de  la  liqueur  alcaline,  on  doit  conclure  que  la  cendre  contenait 
9, 3 ou  3 centièmes  de  son  jxiids  de  (xitasse  supposi'x'  pure  et  anhydre.  La 
camdre  d’un  végétal  ne  pourrait  pas  être  soumise  directement  à un  essai 
alcalimétrique,  parce  qu’elle  renferme  toujours  du  carbouate  de  chaux 
qui  saturerait  une  proportion  correspondante  d’acide  normal  : au.ssi 
l’analyst'  alcalimétrique  ne  doit-elle  être  faite  que  sur  la  partie  soluble 
de  la  cendre. 

TITUE  d’U.MÎ  dissolution  DE  l'OTASSE  OU  DE  SOUDE. 

On  remplit  la  pipette  ordinaire  avec  la  dissolution  de  pota.sse  ou  d e 
soude  qu’il  s'agit  d’analyser,  et  l’on  sature  cette  dissolution  par  l'acide 
sulfurique  normal.  Supposons  qu’il  faille  employer  80  divisions  de  la 
burette  pour  ojiérer  la  saturation;  on  détemiina  la  quantité  de  potasse 
correspondante  au  moyen  de  la  proportion  suivante  ; 
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100  : 4.807  ::  30  : X 
X =>  1,443. 

Ainsi  cinquante  rentimMres  cubes  de  la  dissolution  alcaline  contien- 
nent 1*',442  de  potasse;  un  litre  en  contiendra  vingt  fois  plus,  c’est-à- 
dire  28*', 840. 

Aulrw  éa  mU*ic  4e  poiaiH  eoBlenn  4an«  noe  poiaue  4n  eommerec. 

Cette  analyse  présente  de  l’intérét;  car  dans  plusieurs  industries, 
comme  celles  du  saljiétrier,  du  fabricant  d'alun,  etc. , on  peut  remplacer 
la  potasse  par  son  sulfate.  On  .sait  du  reste  que  le  sulfate  de  potasse  existe 
en  proportions  souvent  considérables  dans  le  carbonate  de  potasse  du 
commerce. 

Nous  indiquerons  donc  ici  le  mode  d’analyse  proposé  par  M.  Gay- 
Lussac  pour  la  détermination  du  sulfate  de  potasse  contetiu  dans  les 
potas.ses  ordinaires. 

On  pèse  248s',435  de  chlorure  de  barium  séché  à l’air  ; on  les  di.s.sout 
dans  une  quantité  d’eau  distillée  telle  que  la  dissolution  représente  exac- 
tement un  litre. 

Cette  liqueur  porte  le  nom  de  chlorure  de  baritm  normal  ; elle  est  faite 
de  telle  manière  qu’elle  précipite  exactement  son  propre  volume  d’acide 
sufurique  normal. 

D’après  cette  composition , le  volume  de  la  liqueur  que  l’on  emploiera 
pour  pn'-cipiter  4*', 807  du  sel  soumis  à l’analy-stî  exprimera  le  nombre 
de  kilog.  de  potasse  pure  contenue  à l’état  de  sulfate  dans  un  quintal 
métrique  de  potasse  commerciule. 

S’il  a fallu  employer,  par  exemple,  20  divisions  de  la  burette  pour  pré- 
cipiter exactement  4,807  de  la  potasse  à analyser , c’est  que  celte  po- 
tas.se  contient  20  centièmes  de  polas.se  KO  à l'état  de  sulfate  de  poUisse 
KO,SO®  : pour  déterminer  par  le  calcul  combien  ces  20  p.  de  potasse 
doivent  former  de  sulfate  de  potasse , on  posera  la  proportion  suivante  : 
589,30  ; 1089,30  ::  90  : X 

TuidMC.  SuifuU'  (Je 

X -=  36,9. 

La  (Hitasse  essayée  contiendra  donc  36,9  p.  0/0  de  sulfate  de  po- 
tasse. 

On  reconnaît,  à l’aide  de  décantations  et  de  fdtrations  répét*^,  le  terme 
de  la  précipitation  du  sulfate  de  pota.sse  par  le,  chlorure  de  barium. 

Avant  de  verser  le  chlorure  de  barium  normal  dans  la  dissolution  de 
]K>tasse,  il  faut  décomposerpar  un  acide  tout  le  carbonate  qu’elle  contient; 
sans  cette  précaution  une  partie  du  chlorure  de  barium  serait  précipitée 
à l’étal  de  carbonate  de  barite , et  l’analyse  .serait  inexacte.  Ou  emploie 
|Kiur  cette  décomposition  un  léger  excès  d’acide  chlorhydrique  ou  d'a- 
cide axotique. 
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AtulyM  il’UB  nMMng»  4e  carbonate  4e  poiaïuie , 4e  aniraie  4e  potaeae 
et  4e  ehlorare  4e  pouialam. 

Les  deux  premiers  sels  sont  dosés  l'un  par  l'acide  sulfurique  normal, 
l’autre  par  le  chlorun*  de  barium  normal , comme  il  vient  d'étre  dit. 
Quant  au  chlorure  de  [rntiussium  , on  peut  facilement  en  déterminer  la 
Itroportion  avec  une  dissolution  titm'  d'arotatc  d'argent  ; on  opère  sur 
uu  poids  connu  de  la  potasse  que  l’on  sature  préalablement  avec  de  l’a- 
cide azotique. 

AnalyK  4c  l’aioMle  4e  poiaasc  on  4e  l'aioiate  4e  Mni4e. 

Pour  analyser  l’azotate  de  potasse,  on  en  pèse  4?'',807  que  l'on  mêle 
avec  la  moitié  de  leur  poids  de  charbon  do  bois  et  4 à 5 parties  d'une 
matière  inerte  , comme  le  sel  marin  ; ce  sel , par  sa  présence , s'oppose  à 
une  réaction  trop  vive  du  charbon  sur  le  nitre,  qui  occasionmîrait  une 
perte  do  matière.  Après  avoir  calciné  le  mélange  jusqu’au  rouge  dans 
une  cuillère  à projt^tion , on  obtient  un  rt'sidu  formé  de  carbonate 
de  potasse  et  de  chlorure,  de  sodium  : on  le  laiss<^  refroidir,  on  le 
dis.sout  cl  on  le  neutralise  pur  l'acide  sulfurique  normal.  Le  nombre  de 
divisions  de  cet  acide  employé  pour  la  saturation  , indique  le  nombre 
même  de  centièmes  de  [lotassc  qui  se  trouve  dans  4,807  de  nitre  brut. 
Il  ne  reste  plus  qu'à  calculer  à ([uelle  ((uantité  de  nitre  correspond  la 
pro|>ortiun  de  |x>tasse  que  l'on  a trouvée.  Supposons  ()u'il  ait  fallu  40 
divisions  d'acide  normal , nous  établirons  la  proportion  : 

Azotate  de 
PotaMp  )Mjias»e. 

589,30  : 'Ï26WÔ  ùo  : X 

X = 85,7. 

Le  nitre  brut coiilenait  donc  85,7  d’azotate  de  jaitasse  pur;  le  cora- 
])lément  à lj)0  consiste  eu  subsUinccs  étrangi’res  qui  sont  oixlinairemen^ 
de  l’eau  , du  chlorure  de  potassium  et  du  chlorure  de  sodium. 

Le’nitre  cubique  ou  azotate  de  soude  qui  vient  du  Pérou  , et  dont  les 
fabriques  de  produits  chimiqut's  font  maintenant  un  grand  usage,  peut 
être  analysi'  comme  l’azotate  de  potasse  : on  ojière  sur  3,185  de  ce  sel. 
Ix's  azotates  sont  dosi’^s  avec  plus  d'exactitude  par  une  autre  méthode  qui 
a été  indiquée  en  traitant  de  l'azotati^  de  potiissc. 

Analyse  4'nn  mêlante  4e  carbonate  4e  potasse  et  4e  carbonate  4e  son4e. 

On  transfomie  ces  deux  sels  en  chlorure  au  moyen  de  l’acÀde  clilor- 
liydrique,  et  on  calcine  les  chlorures  produits  afin  de  chasser  l’excès 
d’acide.  On  prend  50  grammes  du  mélange , que  l’on  fait  dissoudre  dans 
l’eau  et  que  l’on  analyse  en  déterminant  l'abaiasenient  de  tempc>rature 
qu’il  produit  en  se  dissolvant  dans  l’eau.  (Voir  Chlorure  de polastium.) 
Su|)|K>sons  que  l’on  trouve  ainsi  dans  le  mélange  45  de  chlorure  de  po- 
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tassium  dI  55  de  sel  marin.  Ou  translbrrac  res  ciilorures  en  carbonates. 
d’après  les  proportions  suivantes  : 

KO  : KO, CO*  : : û5  : X 
\ Naa  : NaO.CO*::  55  : X. 

En  substituant  le  poids  des  équivalents  aux  formules,  on  a : 

A5  : X 


55  : X 


Le  mélange  était  donc  formé  de  41,7  de  carbonate  de  potasse  et  de 
58,3  de  carbonate  de  soude. 

AMl7Mtf*an  méteofe  île  ralfklc  tfe  de  cblorare  de  polaft»iam 

et  de  tel  marin  ( Ml  de  varech  ^ 

Cette  analyse  est  intéressante  au  point  de  vue  théorique  ; elle  peut 
d'ailleurs  trouver  une  application  prati([ue  dans  l’essai  des  sels  de  varech  , 
qui,  à part  doux  ou  trois  centièmes  de  cavlxmate  de  soude  et  (]uelques 
inillièmcs  d’iodures,  de  bromures  et  d’hyposulfites  alcalins,  sont  formés 
principalement  de  sulfate  de  potasse,  de  chlorure  de  pota.ssiuni  et  de 
s<‘l  marin. 

On  pèse  iSs'.OS  de  sels  de  varech,  on  h's  dissout  dans  de  l’eau  de  ma- 
nière à obtenir  un  demi-litre  de  liqueur;  on  en  ])rend  avec  une  pipette  la 
dixième  partie , ou  50  centimètres  cul)cs,  qu’on  introduit  dans  un  vase  à 
précipité,  et  on  les  sursature  par  quehiues  gouttes  d’acides  azoti({ue  ou 
chlorhydrique. 

Le  chlonire  de  barium  normal  ajouté  dans  cette  liqueur  indique  le 
litre  de  cette  dissolution  en  sulfate  de  jxitasse  : soit  12  le  nombre  de  di- 
visions de  chlorure  de  barium  normal  employé'es;  cela  veut  dire  que  le  sel 
de  varech  contient  12  p.  100  de  potasse  à l’état  de  sulfate,  ou  22,19  p.  100 
de  sulfate  de  potasse. 

Celte  opération  étant  terminée,  on  prend  55  à 60  grammes  de  sel  de 
varech  qu’on  dissout  dans  l’eau  et  (pt’on  pn-cipile  exactement  par  une 
dissolution  de  chlorure  de  harium.  Le  sel  de  barite  n’cxercera  aucune 
action  sur  le  chlorure  de  pota.ssiumetsur  le  sel  marin,  mais  convertira  en 
chlorure  de  potas.sium  tout  le  sulfate  de  iiotasse  (BaCl  -f-  KO,SO*  = 
BaO,SOî  -f-  KCl). 

IjB  liqueur  est  séparée  du  j)récipilé  par  le  fdtre  et  évaporée  à siccité  ; 
le  résidu , refroidi  et  pulvérisé  , ne  consiste  plus  <[u’en  un  mélange  de 
chlorure  de  pota.ssium  et  de  chlorure  de  sodium  ; on  l’analyse  par  la  mé- 
thode précédemment  décrite.  Soit  45  la  proportion  du  chlorure  de|x>las- 
sium,  colle  du  chlorure  de  sotlium  sera  par  consétjeent  de  55.  Mais  ces 


932,50 
efalorure  de  [wlniium 


730,37 
Cblornre  de  audiuui 


864,3 

CarboiiAtc  de  |hjIjmc. 

x = 41,7. 
662,17  : 

Carboiuie  de  wude. 
X =,  58,3. 
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(Jeux  quaiiüU's  doivent  subir  une  ivkiuction,  parc(>  qu(‘  les  22,19  p.  de 
sulTate  de  potasse,  en  se  cliang('ant  en  chlorure,  n'ont  donné  qua  18,97  p. 
de  chlorure  de  potassium.  Celte  perte  de  poids  de  22, 19 — 18,97  = 3,22  est 
donc  la  jxirle  qu’éprouvent  100  parties  de  sel  de  varech  lorsrju’on  trans- 
forme en  chlorure  de  potassium  le  sulfate  de  potas.se  qui  s’y  trouve.  Cas 
100  parties  se  trouvent  ainsi  ramenées  à 96,78.  Il  faudni  donc  réduire 
dans  le  rapport  de  100  à 96,78  les  45  parties  de  chlorure  de  potassium  fit 
les  55  parties  de  sel  marin,  ce  qui  donnf'ra  43, .55  et  53,23. 

Si  maintenant  on  retranche  du  premier  de  ces  nombres , 43,55,  his 
18,97  parties  de  chlorure  de  potassium  produites  par  la  décomposition  du 
sulfate  de  potasse  , ou  trouve  pour  reste  24,58,  qui  représente  la  (|uan- 
tité  de  chlorure  de  potassium  qui  existait  réadlenient  dans  le  sel  de 
varech.  Le  sel  essayé  présente  donc  la  comjiosilion  suivante  : 

Sulfaledepotas.se 22,19 

Chlorure  de  polassium  . . . 24,58 
Clilortire  de  sodium  ....  53,23 

100,00 

La  méthode  que  nous  venons  d’indiquer  est  due  à M.  Gay-Lussac;  elle 
permet  d’exécuter  en  quelques  heures,  avec  une  prt'cision  sufCsantc,  une 
analyse  très  délicate. 

Nous  reproduirons  ici  une  observation  qui  a déjà  été  présentée  dans 
les  généralitf's  sur  les  sels  et  qui  est  applicable  au  mélange  salin  dont 
nous  venons  de  parler. 

Il  pourrait  arriver  que,  dans  ce  mélange,  l’acide  sulfurique  fût  combiné 
à la  soude  au  lieu  d’être  uni  à la  poUfsse,  et  que  le  potassium  fût  combiné 
au  chlore  ; mais  cela  n’affecterait  en  rien  les  rnétluxles  d'analyse  , parce 
que  des  proportions  étiuivalenttîs  de  sulfate  de  soude  et  de  chlorure  de 
potassium  agissent  comme  les  mêmes  sfds  transformés  en  sulfate  de  po- 
tasse et  en  chlorure  de  sodium.  En  d’autres  ternies  , si  on  dissolvait  di- 
rectement dans  l’eau  un  équivalent  de  sulfate  de  ]K)tasse  et  un  équivalent 
de  chlorure  de  sodinm,  cette  dissolution  serait  en  tout  point  identique 
avec  celle  qui  résulterait  de  la  dissolution  d'un  équivalent  de  sulfate  de 
soude  et  d’un  équivalent  de  chlorure  de  potassium. 

Dans  l’exemple  qui  a été  choisi,  on  a admis  dans  les  soudes  de  varech 
la  préexistence  du  sulfate  de  potasse , du  chlorure  de  potassium  et  du 
sel  marin,  parce  qu’on  relire  ces  sels  par  des  évaporations  successives. 

COMPOSITION  DES  POTASSES  DU  COMMEKCE. 

On  doit  à M.  Peisier  mi  travail  complet  sur  la  composition  des  potassfs 
du  commerce.  Ce  chimiste  a démontré  que  toutes  les  potasses  contiennent 
une  certaine  quantité  de  soude  , dont  la  présence  avait  du  l'este  été  indi- 
quée précédenunent  par  Descroizilles  et  M.  Bcrtliicr.  Les  potasses  doivent 
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être  considérées  comme  des  mélanges  en  proportions  variables  do  potassa 
carbouatée  ou  hydratée  ; de  sulfate  de  potasse  , de  chlorure  de  potas- 
sium et  de  carbonate  de  soude;  elles  contiemienten  outre  de  la  silice,  de 
l'alumine , de  l’acide  pbospborique  , de  la  chaux , des  oxides  de  fer  et 
de  manganèse  qui  les  colorent  en  rouge  ou  en  bleu. 

Le  tableau  suivant  représente,  d'apris  M.  Peisier,  la  composition  des 
potasses  du  commerce. 


PoU»so 

Pota»e 

PoUMe 

PotiBe 

PaUuc 

•le 

Totcaoe. 

•te 

Ruhw. 

d'Amérique. 

PerlMK. 

des 

Vosge*. 

Sulfate  de  potasse. . , . 
Chlorure  de  potassinni. 

13,47 

14,11 

15,32 

14,38 

33,84 

0,95 

74,10 

2,09 

8,15 

3,64 

9,16 

Carbonate  de  potasse.  . 

69,61 

68,07 

71, .38 

3S,63 

Carbouale  de  soude  . . 

3,01 

3.09 

5,86 

2,31 

4,17 

1 Ttésidu  insoluble.  . . . 

0,65 

1.21 

3,35 

0,44 

2,66 

HiimldUê 

7,28 

8,82 

indéterm. 

4,56 

5,34 

Acide  pttospbor.  ,chaux, 
silice,  etc.,  perle. . . 

0,54' 

1,07 

indéterui. 

3,29 

1,20 

100,00 

100,00 

V 

100,00 

100,00 

Comme  il  peut  être  important  dans  plusieurs  industries  de  constater  la 
présence  du  carbonate  de  soude  que  l'on  introduit  souvent  frauduleuse- 
ment dans  les  jxjtasses  du  comnuTce  , ou  qui  s'y  trouve  naturellement, 
nous  indiquerons  un  prooklé  ([ui  permet  de  reconnaître  dans  une  po- 
tasse moins  d’un  centième  d'un  sel  de  soude. 

On  j)èse  2 grammes  environ  de  potasse,  que  l’on  dissout  dans  une  (x;- 
tite  quantité  d’eau  et  que  l’on  décompose  par  un  léger  excès  d’acide 
chlorhydri(jue.  La  liqueur  est  vers<'x!  dans  une  petite  capsule  de  platine  , 
et  évajx)rée  à sec  afin  de  chasser  l’excès  d'acide  chlorhydrique.  On  re- 
prend le  résidu  par  l’eau , et  l’on  verse  dans  la  liqueur  quelques  gouttes 
d'antimoniate  de  potasse  grenu  , proparé  avec  les  précautions  qui  seront 
indiquées  en  traitant  de  l’antimoine.  Pour  jx;u  (jue  la  potasse  contienne 
de  sonde , il  se  forme  par  l’agitation  un  précipité  grenu  d’antimoniate  de 
soude , dont  le  poids  permet  d’apprécier  la  quantité  de  soude  qui  se  trou- 
vait dans  la  potasse  du  conunerce  (Fremy). 

PHOSPHATES  DK  POTASSE. 

Lorsqu’on  sature  de  l’acide  phospliorique  par  du  carbonate  de  potasse, 
on  obtient  par  cristallisation  un  sel  représenté  par  la  formule  2K0,H0, 
PhfP.  Ses  cristaux  sont  irréguliers  et  insolubles  dans  l’alcool. 

Si  l’on  ajoute  à ce  sel  uii  équivalent  d’acide  phosphorique,  on  produit  un 
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nouveau  phospliate  de  potasse  représenté  par  la  formule  KO,(HO)*,PliO*, 
que  l'on  nomme  ordinairement  phosphate  acide  de  potasse.  Ce  sel  se  dé- 
pose de  ses  dissolutions  en  cristaux  volumineux  et  réguliers.  Lorsqu’on 
le  soumet  à une  teni|)ératurc  de  200*,  il  ja'rd  deux  équivalents  d’eau 
et  SC  transforme  en  inétaphosphate  de  jxitasse  KO.PhO*. 

Il  existe  un  phosphate  de  potasse  basiciue  (KO)*,PhO*,  que  l’on  obtient 
en  traitant  un  des  phosphates  pm-wlents  i«r  de  la  potasse , et  en  enle- 
vant l’excès  de  potasse  au  moyen  de  l’alcool.  Ce  sel  est  déliquescent  et 
cristallise  en  aiguilles. 

ARSéMATES  DE  POTASSE. 

L’arséniatc  neutre  de  potasse  a pour  formule  (K0)*,As0i  : il  est  incris- 
tidlisable  et  déliquescimt  ; on  l’obtient  en  neutralisant  de  la  potasse  par 
l’acide  arsénique. 

Le  bi-arséniate  de  potasse  a pour  formule  K0,AsfP,2H0.  On  le  prépare 
en  ajoutant  un  étjuivalent  d’acide  arsénkiue  au  sel  pri’cixlent  ; la  li(|ueur 
produit  iiiu  l’évaiwration  des  cristaux  volumineux  dont  la  forme  primi- 
tive est  l’ocUièdre  à base  carrée.  Ces  cristaux  sont  inaltérables  à l’air  ; 
leur  dissolution  rougit  faiblement  le  tournesol. 

Il  existe  un  arséniatc  de  potasse  basique  (KOj’.AsO^  que  l’on  obtient  en 
traitant  l’arseuiate  neutre  de  potasse  par  un  excès  de  potasse  ; ce  sel 
donne  par  l’évaporation  des  aiguilles  fines  et  déliquescentes. 

ARSÉMTB  DK  POTASSE.  (KO)*,AsO». 

L’arsénite  de  potasse  est  blanc,  difficilement  cristallisable,  déliques- 
cent; sa  réaction  est  fortement  alcaline  ; lorsqu’on  évapore  sa  dissolu- 
tion à sec,  elle  donne  une  masse  d'un  blanc  laiteux. 

On  obtient  l’arséiiite  de  potasse  en  faisant  digérer  de  l’acide  arsénieux 
avec  un  excès  de  potasse. 

BORATE  DE  POTASSE, 

L’acide  borique  peut  se  combiner  en  plusieurs  proportions  avec  la 
potasse. 

On  connaît  un  borate  basique  qui  a pour  formule  (KO)’,BO*  ; ce  sel  est 
déliquescent,  sa  réaction  est  fortement  alcaline  ; il  cristallise  diflicile- 
ment  en  aiguilles  fines  : on  fobtient  en  combinant  par  voie  sèche  un 
é<]uivalent  d’acide  borique  à 2 (xjuivalents  de  potasse. 

Le  borate  neutre  de  potasse  KO,BO“  se  prépare  en  ajoutant  1 i-quiva- 
leiit  d’acide  borique  au  sel  précédent  ; il  cristallise  en  prismes  rectaiigu- 
laircs  qui  contiennent  8 équivalents  d’eau,  ou  en  prismes  i-éguliers  à 6 
pans  con'espondant  par  leur  composition  au  borax  rliomboédrique,  et 
qui  rcnfeiTnent  5 éijuivalents  d’eau. 
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Il  existe  un  borate  acide  ayant  iMim- rormule  KO,(BO®)^,t0HO,  et  uii 
sesquiborate  : (K0f,(B0*)*, 16110  (M.  Laurent). 

SILICATES  DE  POTASSE. 

La  silice  parait  se  combiner  avec  la  potasse  en  un  graud  nombre  de 
proportions.  Si  l’on  fond  une  partie  de  silice  avec  quatre  parties  d’hy- 
drate de  potasse,  et  que  l’on  reprenne  la  masse  par  l’eau,  on  obtient  une 
liqueur  qui  donne  par  l’évaporation  de  petits  cristaux  nacrés  de  silicate 
de  potasse. 

Les  anciens  chimistes  donnaient  le  nom  de  liqueur  d*  cailloux  aux 
dissolutions  de  silice  dans  la  potasse. 

Les  silicates  de  potasse  étant  difliciles  à obtenir  purs,  leur  composition 
n’a  pas  été  jusqu’à  présent  déterminée  exactement.  Le  sel  que  l'on  pro- 
duit en  faisant  fondre  de  la  silice  avec  du  carbonate  de  potasse  parait 
avoir  pour  formule  (KO)’,SiO’. 

Le  silicate  de  potasse  est  quelquefois  nommé  verre  golMe;  il  a donné 
lieu  à une  application  intéressante  que  l’on  doit  à M.  Fuchs.  Ce  chi- 
miste a prouvé  que  le  verre  soluble  empêche  les  corps  organiques  qui 
ont  été  trempés  dans  sa  dissolution  et  que  l’on  desséche  ensuite,  de 
brûler  avec  flamme.  On  peut  donc  employer  le  verre  soluble  pour  pré- 
server de  l’incendie  le  bois  qui  entre  dans  les  constructions. 

On  prépare  d'une  manière  économique  le  verre  soluble  en  faisant  fon- 
dre ensemble,  pendant  six  heures,  dans  un  creuset  réfractaire,  10  par- 
ties de  carbonate  de  potasse,  15  parties  de  quartz  pulvérisé,  et  1 partie 
de  charbon.  La  masse  que  l'on  obtient  présente  un  aspect  vitreux,  elle 
est  colorée  en  noir  par  le  charbon  qui  s’y  trouve  en  excès  ; elle  se  dis- 
sout entièrement  dans  l’eau  bouillante  ; sa  dissolution  est  fortement  al- 
caline. , 

Le  silicate  de  potasse  est  remarquable  par  sa  tendance  à former  des  si- 
licates doubles  ; il  entre  dans  la  composition  du  verre  de  Bohême  et  dans 
celle  du  cristal. 


Pour  terminer  l’histoire  des  sels  de  potasse,  il  nous  reste  à faire  con- 
naître les  principales  propriétés  de  quelques  séries  de  sels  qui  ont  été  dé- 
couvertes dans  ces  dernières  années  ; elles  diffèrent  de  celles  que  nous 
avons  examinées  précédemment,  en  ce  que  leurs  acides,  au  lieu  d’étre 
formés  par  la  combinaison  d’un  corps  simple  avec  l’oxigène  ou  l’hydro- 
gène , contiennent  trois  et  souvent  même  quatre  éléments. 

La  molécule  de  ces  nouveaux  acides , en  devenant  plus  complexe,  de- 
vient aussi  moins  stable , et  se  rapproche , par  sa  mobilité  ; des  composés 
organiques. 
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MTROSLLFATKS  (1). 

Le  bi-oxide  d'azote  est  absorbé  par  les  sulfites  alcalins  à une  tempéra- 
ture de  — 10  à — 20»,  et  forme  en  s'unissant  à ces  sels  des  composés 
particuliers,  qu'on  a appeli'-s  nitrosulfatn.  Si,  au  lieu  de  faire  réagir  le 
bi-oxide  d'azote  sur  le  sulfite  alcalin  à — 10  ou  — 20»,  on  opère  à la 
teni|iérature  ordinaire,  il  se  produit  un  sulfate,  et  il  se  dégage  du  pro- 
toxide  d'azote  dont  le  volume  est  égal  à la  moitié  du  volume  du  bi-oxide 
d'azote  soumis  à l’expérience. 

Les  seuls  nitrosulfates  qui  aient  été  examinés  sont  ceux  de  potasse 
et  d’ammoniaque. 

Le  nitrusulfatc  de  potasse  se  prépare  en  faisant  passer  du  bi-oxide  d’a- 
zote dans  du  sulfite  de  potasse  contenant  un  grand  excès  de  (artasse.  Ce 
sel  se  dé|K>se,  au  bout  de  quelques  heures,  sous  la  forme  de  prismes 
hexagones  irréguliers,  simiblables  aux  cristaux  d’azotate  de  potasse. 

Pour  obtenir  le  nitrosulfate  d'ammoniaque,  on  fait  une  dissolution  con- 
centrée de  sulfite  d'ammoniaqüe,  on  la  mêle  avec  5 à 6 fois  son  |ioids 
d’ammoniaque  liquide,  et  l’on  y fait  {>asser  pendant  plusieurs  heures  un 
courant  de  bi-oxide  d’azote.  On  voit  se  déposer  peu  à peu  des  cristaux 
incolores  de  nitrosulfate  d'ammoniaque  : il  est  indispensable  de  laisser 
dans  la  liqueur  un  excès  d’ammoniaque  qui  donne  de  la  fixité  au  sel.  Ces 
cristaux  sont  lavés  avec  de  l'eau  anunoniacale  froide,  et  desséchés  à une 
basse  température. 

Les  nitrosulfates  sont  remarquables  par  l'excessive  mobilité  de  leurs 
éléments,  et  la  facilité  avec  laquelle  ils  se  décomposent  sous  l’influence 
d’un  grand  nombre  de  corps  qui  n'agissent  que  par  leur  pn-seiice . Ces 
sels  se  dédoublent  facilement  en  protoxide  d’azote  et  en  sulfate.  La 
mousse  de  platine,  l’oxide  d’argent,  l’argent  métallique,  la  }K)udre  de 
charbon,  les  acides,  etc.,  détruisent  les  nitrosulfates  et  en  dégagent  le 
protoxide  d’azote  avec  effervescence. 

Leur  dissolution  aqueuse  se  décompose  spontanément  : cette  décom- 
position est  presque  instantanée  quand  on  fait  intervenir  l’action  de  la 
chaleur. 

Un  nitrosulfate  aliaiidonné  à lui-même  se  détruit  peu  à peu , laisse 
dégager  du  protoxide  d’azote  pur  et  se  change  en  sulfate  alcalin.  ^ 

La  transformation  des  nitrosulfates  en  sulfate  et  en  protoxide  d’azote 
se  conçoit  facilement,  puisque  ces  sels  contiennent  les  éléments  de  1 équi- 
valent de  protoxide  d’azote  et  de  1 équivalent  de  sulfate  alcalin  : 

MO,SO>,ArO’  — MO,SO’  -f  AzO. 
rfllrtHulfate. 

La  composition  des  uitrosulfates  a été  déterminée  directement  en  ana- 

(1  ) Pelouze,  Ann.  df  r^hnie  et  de phÿsique,  U LX. 
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lysant  ces  sels  cristallisé , ou  en  mesurant  les  volumes  d’acide  sulfu- 
reux et  de  bi-oxide  d’azote  qui  sont  absorbés  par  une  dissolution  de  po- 
tasse caustique. 

Lorsqu’on  fait  passer  une  dissolution  concentrée  de  potasse  dans  un 
tube  gradué  contenant  un  mélange  de  2 volumes  de  deutoxide  d’azote 
et  d’un  volume  d’acide  sulfureux,  les  deux  gaz  se  trouvent  complètement 
absorbés.  Si  le  mélange  gazeux  contient  plus  de  U volumes  de  deutoxide 
d'azote  pour  2 volumes  d’acide  sulfureux  , l’excès  de  deutoxide  d’azote 
reste  libre.  Si  c’est  le  bi-oxide  d’azote  qui  fait  défaut,  le  nitrosulfate  se 
trouve  mélé  de  sulfite  de  potasse. 

On  déduit  de  ces  observations  la  composition  des  nitrosulfates  ; en 
effet,  volumes  de  bi-oxide  d’azote  représentent  un  é<iuivalent  AzO*, 

2 volumes  d’acide  sulfureux  expriment  un  équivalent  d’acide  sulfureux 
SO*.  L’acide  des  nitrosulfates  se  compose  donc  do  AzO>  -f  S0*=  SAzO<. 

L’acide  nitrosulfurique  n’a  pu  être  retiré  de  ses  combinaisons. 

Dès  qu’on  verse  un  acide  dans  un  nitrosulfate , l’acide  contenu  dans 
le  sel  se  change  aussitôt  en  acide  sulfurique  et  en  protoxido  d’azote  , ou 
en  acide  sulfureux  et  en  bi-oxide  d’azote. 

Lorsqu’on  abandonne  à lui-iuéme  un  mélange  de  2 volumes  de  bi- 
oxide  d’azote  et  d’un  volume  d’acide  sulfureux  en  présence  d’une  petite 
quantité  d’eeu  et  à la  température  ordinaire , ces  deux  gaz  disparaissent 
peu  à peu  , et  produisent  un  volume  de  protoxide  d’azote  pur;  l’eau  tient 
en  dissolution  de  l’acide  sulfurique  : 

AzO*  + SO^  + HO  = AzO  -H  SO>,UO. 

A vol.  2 vol.  2 vol. 

On  peut  admettre  que  dans  cette  réaction  il  se  produit  d’aboi-d  de  l’a- 
cide nitrosulfurique  qui  se  décompose  ensuite  eu  protoxide  d’azote  et  en 
acide  sulfurique. 

L’acide  nitrosulfurique  ne  parait  se  combiner  ([u’aux  bases  alcalines. 
En  eftet , lorsqu’on  verse  du  nitrosulfate  de  potasse  dans  un  sel  terreux 
ou  métallique , il  se  produit  aussitôt  des  sulfates,  et  il  se  dégage  du  prot- 
oxide d’azote. 

SELS  SUtFAZOTÉS  (1). 

Lorsqu’on  fait  arriver  un  courant  d’acide  sulfureux  dans  une  dissolu- 
tion concentrée  d’azotite  de  potasse , on  donne  naissance  à une  série  de 
nouveaux  acides  formés  d’oxigène,  de  soufre,  d’hydrogène  et  d’azote  qui 
ont  été  déigné  sous  le  nom  d'ncides  sulfazotés. 

Ces  acides  contiennent  les  éléments  de  l’acide  sulfureux , de  l’adde 

(I)  Fremy,  Rfcherchti  sur  les  acides  sulfazolfs , Annales  de  chimie  el  de  phijsique, 
8*  série,  l.  XV. 
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iizoteux  et  (le  l'eau,  mais  ne  pré-M>iilenl  aucune  des  propri(ités  caractéris- 
tiques des  rorps  qui  les  unt  pruduils.  Ils  se  rapprochent,  par  la  mobilité 
de  leurs  éléments  et  par  quelqu('s  unes  de  leurs  propriétés,  de  certains 
acides  organiques  azotés. 

On  obtient  d'une  manièie  générale  les  principaux  sels  sulfazotés  en 
soumettant  l'azotite  de  potasse  à l'action  de  l'acide  sulfureux.  La  com- 
position du  sel  sulfazoté  tpii  prend  naissance  varie  avec  la  proportion 
d'acide  sulfureux  que  l'on  a fait  réagir  sur  l'azotite.  Comme  les  diffé- 
rents sels  sulfiutotés  se  produisent  successivement,  cl  que  ces  sels  se  dis- 
tinguent les  uns  des  autres  par  des  formes  cristallines  et  des  propriétés 
spéciales,  il  est  a.ss(‘Z  facile  de  les  obtenir  dans  un  état  de  purebi  absolue. 

L'azotite  de  potasse  (|ui  sert  à former  les  sels  sulfazoté-s  doit  être  pré- 
paré en  saturant  une  dissolution  concentrée  de  |K>tasse  pure  avec  le  mé- 
lange d'acide  azoteux  et  d'acide  bypo-azotique  que  l'on  produit  en 
dissolvant  l'amidon  dans  l'acide  azotique.  % 

L'action  dinrete  de  l'acide  sulfureux  sur  l'azotite  de  potasse  doniK 
naissance  k la  série  suivante  dont  quelques  hrrmes  ont  été  isolés  : 

.SO*,.^iO’,3IIO  = S.VzItW; 

2SO>,AzO»,3HO  = S».AzHK)'»; 

Acide  snlfaieux. 3SOJ,.\zO»,3HO  = S»AzHiO'»; 

Acide  sulfazlque ÛSO>,.\zO>,3IIO  = S<AzH>0'»; 

Acide  sulfazotique 5S0ï,Ai03,3H0  = S»AzH»0'«; 

6SOJ,AiO»,3HO  ■=  S»AzHJO'*; 

7S0î,Az03,3H0  = S’AzttH)»; 

Acide  niraramonique 8SO^,AzO’,3HO  = S*AzH>0». 

Les  acides  sulfazotés  précédents  sont  tous  représentés,  comme  on  le  voit, 
par  une  combinaison  d'un  équivalent  d'acide  azoteux  et  de  .3  équivalents 
d'eau  à laquelle  s'ajoutent  successivement  un  certain  nombre  d'équiva- 
lents d'acide  sulfureux.  Ils  forment  avec  les  bases  les  sels  suivants  ; 


Holfiizitcde  potasse 

Sulfazate  de  potasse 

.Sulfazolate  de  potasse  basirpie 

Sulfazolate  de  potasse  neuUe 

.Sulfazotale  de  potasse  et  de  plomb  . . . 
Sulfazolate  de  potasse  et  de  baritc  .... 

.Sulfammoiute  de  potasse 

Sulfammonate  d'ammoniaque 

.SuUammonate  de  pola.s.se  et  de  barile  . . 
Sulfammonate  d'ammoniaque  et  de  barite 


(KO)»,S»aiH*0'>; 
(KO)î,S<AiHH)“; 
(KO)S,.S5Azl|îO'»; 
(KO)’,S*AzIl’O'*,2H0  ; 
(KO)«,(PbO)>,2(.S>AzHlO'*)  ; 
(BaO,‘,(KO)5,2(S5AzllJO'')  ; 
(KO)<,S'AzHïO«,3HO: 
{AzHî,HO)<,S»AzH30"; 
(aiO)l,KO,.S»Azii’OM,6IIO  ; 
(BaO)»,AzH’,IIO,S>Azl|JO»,6IIO. 


Les  sels  qui  précèdent  peuvent  se  modifier  sous  l'influence  de  quelques 
réactifs,  et  produire  plusieurs  sels  sulfazotés  nouveaux. 

C'est  ainsi  que  le  sulfazolate  de  polas.w  basique  (K0)’,(.S*AzH’0'®}.  trait*' 
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par  (Ifi  l'oxidf!  d'argent,  donne  naissance  à deux  nouveaux  sels , comme 
l’indique  l’équation  suivante  : 

MéU«nKaztlat«  Stilfazil.ile 

de  de  puid»>e. 

2((KO)»,SSAzll»0'«)+2AgO=(KO)',S«A7.H>0»'+(KO)’,S‘AzllO'»+KO,2H(H-2Ag. 

Le  sulfazotale  de  potasse  neutre  (KO)’, S'AzH’0‘*,2H0  soumis  à l'action 
de  l’eau , se  décompose  en  produ'isant  du  sulfate  acide  de  potasse  , et  un 
nouveau  sel  sulfazotc  nommé  sulfazidute  de  potasse,  qui  a pour  compo- 
sition : K0,S’AzH'0’. 

Cette  réaction  est  exprimée  par  la  formule  suivante  ; 

(K.0)’,S*Azll30'',2H0  = KO,3SO»-f-  2HO  + KO.SUzIlW. 


Le  sulfammonnte  de  potasse  (KOj*,S'AzH’Oî’  éprouve  dans  l'eflu  une  sé- 
rie de  décompositions  successives,  et  forme  deux  sels  sulfazoliis  nouveaux 
en  produisant  en  même  temps  du  bisulfate  de  potasse  ; 


(K0)t,S»Azll30“; 
Sulfainmûnate  de  polasM. 


Pr^ml^re  action  de  Peau  (K0)3,s®AxH50*®  + 


mélasutfami'Ule  de 


pousse. 


K0,2S03; 


DeuAiÈme  action  (le  Peau  (KO)2,Sl\rH30*o  + 2(KO,2SOi). 

Sulfaniidate  de  poUsse. 

En  résumé,  les  sels  sulfazotés  qui  se  produistmt  dans  la  réaction  de 
l'acide  sulfureux  sur  l’azotite  de  potasse  , ou  ceux  qui  résultent  de  leur 
transformation , contiennent  les  acides  suivants  : 


Acide  siilfazi'iix S^AzU^O”  ; 

Acide  sidfaziqiie S^AzII’O'*; 

Acide  suifazotiqiie.  . . . S-''AzH>0'“! 
Acide  mi’tasulfazilique  . .S“AzH>0“; 
Acide  siilfazilique . . . . S<AzIIO'’r 
Acide  siiifazidique.  . . . S^AzIlK)’  ; 
Acide  sulfammonique  . . S*AzHK)’“; 


Acide  niêlasuiramidique,  S^AzH’O'®; 

Acide  suifaniidiquc  . . . S^AzH’O"’  ; 

Comme  les  acides  sulfazotés  sont  tous  formés  des  mêmes  éléments , et 
qu’ils  présentent  entre  eux  une  grande  analogie,  nous  nous  contenterons 
de  donner  ici  leurs  propriétés  générales. 


Propriété»  seneral»  <»  uMn  aulbuote»  et  de  leur»  »el». 

Le  groupement  quaternaire  qui  constitue  les  acides  sulfazotés  n’est 
stable  qu’en  présence  d'une  base  énergique:  aussi  tlécompo.se-t-on  ortli- 


Digitized  by  Google 


82  Sn.FOXI-/kRSiNliTK. 

nairement  un  acide  aulfazoté  lom^u'on  cherche  à l'isoler  ou  même  à le 
combiner  à une  base  moins  forte  (|ue  la  potasse. 

On  a pu  cependant  obtenir  l'acide  sulfazidique  à l’éUit  de  liberU;;  mais 
cet  acide  est  i>eu  stable  , et  se  décom|>ose  comme  l'eiiu  oxigénée  sous 
l’influence  des  corps  divisés  ou  d’une  faible  élévation  de  température. 

Les  acides  sulfazotés  doivent  être  œnsidtws  comme  des  acides  poly- 
basiqut»,  et  prennent  plusieurs  équivalents  de  base  pour  former  des  sels 
neutres. 

On  ne  connaît  justju’k  présent  aucune  combinaison  d’un  acide  sulfa- 
zoté  avec  la  soude. 

Les  sels  sulfazotés  solubles  précipitent  les  .sels  de  barite  et  ne  forment 
pas  de  précipités  dans  les  sels  de  strontiane  ; ils  peuvent  donc  être  em- 
ployés |x>ur  caractériser  ces  deux  bases.. 

Les  sels  sulfazoU-s  k base  de  poUis.se  se  préparent  avec  facilité,  et  sont 
souvent  remarquables  par  leur  Itelle  cristallisation.  Le  sulfazotate,  le 
sulfazidate,  le  métasulfazilate  de  potasse  cristallisent  en  prismes  volumi- 
neux. Le  sulfazilatc  de  potasse  se  dé|)ose  en  aiguilles  satinées  d’un  jaune 
d’or;  la  dis.solution  de  ce  sel  est  violette.  Le  sulfainmonate  de  pota.sse, 
qui  est  k peine  soluble  dans  l’eau,  cristallise  cependant  en  longs  prismes 
soyeux  ; on  peut  l’obtenir  directement  en  mélangeant  des  dissolutions 
concentrés  de  sultitc  et  d’iaotite  de  potasse. 

Les  acides  sulfazotés  ont  la  propriété  curieuse  et  tout  k fait  carac- 
téristique de  former,  sous  l’influence  d'une  légère  chaleur  ou  par  l’action 
de  l’eau  bouillante,  de  l’acide  sulfurique  et  de  l’ammoniaque.  Selon  la 
nature  du  sel  sulfazoté,  cette  décomposition  est  accompagnée  d’un  déga- 
gement d’oxigéne  ou  d’acide  sulfureux. 

Les  formules  suivantes  démontrent  en  ell'et  que  la  plupart  des  acides 
sulfazotés  peuvent  être  représentés  dans  leur  composition  par  de  l’ain- 
moniaque,  de  l’acide  sulfurique  et  de  l’oxigène  en  excès;  ou  par  de  l’ani- 
moniaque,  de  l’acide  sulfurique  et  de  l’acide  sulfureux. 


Acide  sulfazcux. S^AzII^O'^  AzlP  -|-  3SQJ  -f  O’  ; 

Acide  sulfazique SUzH’O'*  = AzII’  -|-  USCfi  -|-  0’; 

Acide  sulfazotique.  ....  S'AziPO'*  = Azll’  -f  ôSO’  -f-  O; 

Acide  métasulfazUiquc  . . = Azil*  -f-  OSO^  -f-  0*; 

Acide  sulfazidique S^AzIIW  = AzIP  -(-  2.SCP  -f-  O; 

Acide  suifauimonique.  . . S’AzIl’O®  = Azli^  -g  6SO^  -f-  2SO*  ; 


Acide  métasuifamidique.  . S“Aali*0'*  t=  AzH*  -f-  kSO*  -g  2S0*  j 
Acide  galfamidique  è . . . S*AzH^O*»  = AzH*  -f-  2S0^  -g  2S0*. 

Plusieurs  se’s  sulfazotés  peuvent  se  décomposer  spontanément  en  pro- 
duisant des  sulfates,  des  sulfites,  et  des  sels  ammoniacaux  ; les  sels  sulfa- 
zotés, k base  de  chaux  et  de  barite,  se  décomposent  quelquefois  k la  tem- 
pt’M’ature  ordinaire,  en  faisant  entendre  une  sorte  de  décrépitation. 
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La  pi'ésam.c.d’un  exc«  de  bas»-,  donne  de  la  slabilile  aux  sels  sul- 
l'azotés. 

Ou  peut  dire  d’une  manière  générale  ipie  les  (juaü'e  éléments  qui  con- 
stituent les  acides  sult'aznté-sse  trouvent  dans  un  état  d’équilibre  instable 
et  tendent  sous  lesiidlueiices  les  plus  liiil)les  à former  des  molécules  plus 
simples,  et  à reveiiii'  en  dernier  lieu  à un  état  pennatieiit  qui  est  c«lui  du 
sulfate  d’ainiuouiaque. 

C’est  ainsi  que  l’acide  sulfanunonique  S"A7.1FO“,  en  perdant  successi- 
vement U équivalents  d'acide  sulfurique,  donne  les  acides:  S“AzH  0“  et 
S'AzH  ü*'';  ce  dernier  acide  se  transforme  linalement  sous  l'inllueuce  de 
l’eau  en  bisulfate  d'ammoniaque  et  en  acide  sulfureux.  : Azll^,n0,2S0^ 
-I-  2S02. 

SUI.FOXI-AHSÉMATKS. 

Cette  nouvelle  classe  de  sels  , dont  on  doit  la  découvert»*  imiKirtaiite  a 
MM.  Cloëz  et  Bouquet,  est  repré.senttS;  d’une  manière  générale  parla  for- 
mule suivante:  Mü.AsO’S^. 

Les  sulfoxi-arséniates  contiennent,  comme  on  le  voit,  un  acide,  l’a- 
cide sulfoxi-arsenique  AsO’S’  qui  jieut  être  comparé  à l’acide  arse- 
uique  (AsO')  dans  letpiel  deux  é»iuivalents  d’oxigène  ont  été  remplacés 
par  deux  équivalents  de  soufre.  Le  sulfoxi-arseniate  de  pota,sse  a été  ob- 
tenu en  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfliydrique  dans  une  dissolu- 
tion de  bi-arsi'*niat<*  de  potasse  (KO,  As0^,2lI0]  : il  se  dépose,  dans  cette 
réiaction,  du  sulfoxi-arstaiiaU:  de  jxitasse  qui  a |W)ur  formule  : KO, AsO’ 
S’,2H0,  et  qui  correspond,  comme  on  le  voit,  au  bi-arséniate  de  potasse. 

sulfoxi-arséniate  de  potasse  est  très  peu  stable  ; on  ne  fient  le  faire 
dissoudre  dans  l’eau  sans  le  décomposer.  Lors»fu’il  est  bien  desséché,  il 
parait  inaltérable  à l'air;  la  chaleur  le  di'icoinfiose. 

L’acide  sulfoxi-arsenique  n’a  fias  été  isolé  ; lorsqu’on  traite  le  sulfoxi- 
arséniate  dépotasse  par  un  acide,  les  élémentsde  l’acide  sulfoxi-arsenique 
se  séparent  aussitôt. 


SODIUM. 

Le  sodium  présente  une  grande  analogie  avec  le  potassium.  Ce  corps 
a'  été  isolé  par  Davy,  en  décomposant  la  soude  par  la  pile.  Peu  de  temps 
après,  M.M,  Thénard  et  Gay-Lussac  ont  démontré  qu’on  pouvait  obtenir 
le  sodium  par  l’action  du  fer  sur  la  soude  sous  l'inQuence  d'une  tempé- 
rature élevée. 

On  prépare  actuellement  le  siHlium  par  le  proci’xlé  »le  M.  Brunner,  eu 
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(It-coniposanl  lo  (•arlKinnlo  lic  souilo  par  le  cliarimii , à l'aide  de  rappareil 
que  nous  avons  d|■•c•rit  en  traitant  <le  la  préparation  du  pota.ssium. . 

ProprléM» 

Le  sodium  est  d'un  blanc  d'ar^'ent,  d'un  éclat  métallique,  quand  sa 
section  est  récente;  mais  il  se  ternit  imnii'-dintement  au  contact  de  l'air. 
Sa  densité  est  0,972.  Il  entra  en  fusion  à 90",  et  se  volatilise  à une  tem- 
jM-rature  rouge. 

Le  sodium  est  moins  volatil  que  le  potassium.  Il  décompose  l’eau , 
comme  ce  dernier  métal , à la  temp(‘rature  ordinaire.  Ijorsqu’on  jette  sur 
l'eau  un  morceau  de  sodium,  il  se  fait  un  dégagement  d’hydrogène;  mais 
la  chaleur  produite  jtar  la  réaction  de  ce  métid  .sur  l'eau  n’étant  pas 
aussi  élevée  (pie  pour  le  jwtassiuni , le  gaz  ne  s’cnllamme  pas. 

Si  l'on  rend  l'eau  niucilagineuse  au  moyen  de  la  gomme  afin  de  dimi- 
nuer les  mouvements  du  métid,  ou  que  l’on  jette  le  sodium  dans  un  verre 
qui  ne  contient  que  quelques  gouttes  il'eau,  le  métal  s’échauffe  considé- 
rablement, devient  incandescent,  et  détermine  bientôt  l'inflaminaiion  de 
l’hydrogène. 

Les  autres  pro|>riétés  du  sodium  se  rapprochent  entièrement  de  celles 
du  potassium. 

Le  sodium  si^  combine  avec  l’oxigène  en  trois  proportions,  et  forme 
les  oxides  suivants  : 

Na^O  ...  NaO  ...  NaW. 

IjB  sous-oxide  et  le  peroxide  préparent  comme  le  .sou.s-oxide  et  le 
peroxidede  potassium,  et  présentent  les  mêmes  propriété.  Ainsi,  le  sous- 
oxide  de  sodium  est  décomposé  par  l’eau  en  dégageant  de  l’hydrogène  : 
le  peroxide  perd  1 (■quivalent  d’oxigène  dans  son  contact  avec  l’eau  , et 
donne  2 équivalents  de  soude  : Na*0'  -|-  2H0  = 2(Na0,H0)  -f-  0. 

On  constate  la  même  analogie  entre  le  protoxide  dts  sodium  ( .soude  ) 
et  le  protoxide  de  potassium  (potassr*). 

SOLDE.  NaO. 

On  peut  obtenir  la  soude  anhydre  NaO,  en  chauffant  1 équivalent 
de  sodium  (287,17)  dans  une  quantité  d’oxigène  représentée  par  100 
partie.s. 

L’hydrate  de  soude  s’obtient,  comme  l’hydrate  de  pptasse,  par  la  dé- 
composition du  carbonate  de  soude  par  la  chaux.  Il  se  forme  du  carbo- 
nate de  chaux  et  de  l’hydrate  de  soude  qui  porte  le  nom  de  soude  à In 
vhnux.  Cet  hydrate,  purifié  par  l’alcool,  donne  la  soude  a l'atcool. 

'L’hydrate  de  soude  produit,  comme  l’hydrate  de  potasse,  une  élévation 
considérable  de  température  en  se  dis.solvant  dans  l’eau. 

On  peut  facilement  distinguer  l’un  de  l’autre  ces  deux  hydrates  en  les 
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abanduiinaiit  à i’uir  ; lu  potasse  reste  déli(|uesceiitc,  Uiiidis  que  la  suutle, 
après  s'ètre  d’aljord  li(|uélié«‘,  absorbe  peu  à peu  l’acide  carbonique  de 
l’air , et  se  transforme  en  carbonate  de  soude , qui  est  efflorescent  et 
tombe  bientôt  en  poussière. 

Dalton  a construit  une  Uible  qui  permet  de  détcriniiier  la  i|uantité  d’al- 
cali que  contient  une  dissolution  de  soude,  d’après  sa  densité. 

Nous  la  reproduirons  ici  : 


Poi'U 

>pe«‘Ut({UC 

de 

la  dlssotniioii. 

Quuntitê 
de  M)ade 
('Orre^|ioii«lanle 

Pitidi 

ftpecditiue 

de 

la  diàwdiition. 

Qu.in(ilè 

de 

currexiiumJaiitc 

de 

la  dhMutiilinn. 

Qiunlild 
lie  soude 
correapon  liante 

2,00 

0.778 

1,47 

0,340 

1,23 

0,160 

1,85 

0,636 

1,44 

0,310 

1,18 

0,130 

1,72 

0,538 

1,40 

0,290 

1,12 

0,090 

1,63 

0.Ù66 

1,.36 

0.260 

1,06 

0,047  1 

1,58 

0,412 

1,32 

0,230 

1,50 

0,368 



1,29 

0,190 

L’action  des  différents  métalloïdes  sur  la  soude  est  exactement  la 
mémo  (|uc  sur  la  potasse. 


C.\RACTKIU:S  DES  SELS  DE  SOLDE. 

Les  sels  de  soude  ne  présentent  pas  de  caractères  bien  tranchés.  Après 
s’étre  assuré  qu’un  .sel  ne  piwipite  jras  par  les  carbonates  solubles,  et 
qu’il  est  par  consériuent  à base  de  potasse,  de  soude,  de  lithine  ou  d’am- 
moniaque , on  examine  successivement  les  caractères  des  sels  d'ammo- 
niaque, de  potasse  et  de  lithine,  et  l’on  reconnaît  que  le  sel  est  à base 
de  soude  , lorsqu’il  ne  présente  aucune  des  propriété-s  des  sels  formés  |«ir 
les  trois  bases  précéilentes. 

II  existe  cependant  deux  moyens  directs  de  caractériser  les  sels  de 
soude  : 

1°  L’hyperiodate  de  potasse  basi((ue,  en  dissolution  concentrée,  forme 
un  précipité  blanc,  peu  soluble  dans  les  sels  (hî  .soude  ; 

2°  L'antimoniutc  de  potasse  grenu,  dissous  dans  l’eau  froide,  produit 
dans  les  sels  de  soude,  même  étendus,  un  précipité  blanc,  cristallin,  qui 
exige  environ  300  parties  d’eau  pour  se  dissoudre  (Fremy). 

Les  sels  de  soude  possèdent  en  outre  la  propriété  de  colorer  en  jaune 
la  flamme  cxtéricui-e  du  chalumeau. 

CIILOIILRE  DK  SODIL.M.  NaCl . 

Le  chlorure  de  sodium,  nommé  souvent  sel  mru-in,  est  blanc,  inodore, 
d'une  savem’  salée,  mais  agréable,  d’une  densité  de  2,13.  Il  est  à peine 
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sf)lublfï  dans  l'alcool  anhydre.  Sa  soluhilitô  dans  l’nau  a etc  dcHerminré 
par  M.  Gay-Lus.s;ic  ; 

100  parlii-sdVaa  i 15’  (iissolvi'iil  35,81  do  sol  maria. 

100  — à 109,7  — 40,38  — 

Le  sel  marin  est  donc  pr(!siiue  aussi  soluble  à la  température  ordinaire 
qu’au  terme  de  l’ébullition  de  l’eau  qui  en  est  saturée;  aussi  la  dissolu- 
tion bouillante,  s;ituree  de  chlorure  de  sodium,  n’en  laisse-t-elle  déposer 
que  de  iH‘tites(]uantités  en  s<î  refroidissant. 

Cette  pro|)riété  |«‘rmet  d»?  séparer  facilement  le  sel  marin  de  la  plu- 
part des  autn>s  sids,  et  ])artieulièi-emont  de  l’arotate  de  [lotasse  dont  la  .so- 
lubilité dans  l’eau  anf;mente  beaucoup  ave<;  la  tem|)<Talure 

On  com|)reiid  en  td’h.d  qu’en  traitant  |>ar  de  l’eau  Ixmillante  un  mé- 
lange de  sel  marin  et  d’azotate  dt;  potasse,  une  grande  partie  de  l’azotate 
de  potasse  ,se  dé|X)se  par  le  refroidissement,  tamlis  que  le  .sel  marin  reste 
en  dis.solution  dans  l’ean. 

I.e  .sel  marin  cristallise  en  cultes  ou  en  Irtmiies,  qui  sont  produites  par 
ragglomérutiou  symétrique  d'une  foule  de  [tetits  cultes.  Ces  cristaux  sont 
anhydres  et  décrépitimt  fortement  lorsqu’on  h‘s  chaulïe  à 200  ou  300”. 
Ils  se  con.servent  à l’air  par  un  temps  sec,  mais  commenwnl  à entrer  en 
di'ditiuescencetiuand  l’hygromètre  de  Saus.sure  marque  80  degrés. 

Lors<iu’on  fait  cristallist.’r  le  chlorure  de  sfxlium  entre — lOet  — 15",  ce 
sel  .SC  dépostt  en  tables  hexagonales  symétri<im;s,  qui  contiennent  4 éxiui- 
valenls  d’eau,  .selon  M . Mitscherlich,  et  6 étjuivalents,  selon  M.  Fuchs. 
Ces  cristaux  perdent  leur  eau  tri^s  facilement. 

Le  chlonire  de  sotlium  est  fusible  au  rouge,  et  s<' volatilise  à une  tem- 
Itératuro  plus  élevé-e,  en  produisant  des  fuinties  blanches.  Cette  vapori.sa- 
tion  s’accroît  beaucoup  dans  un  courant  de  gaz. 

Le  sel  marin  fondu  ]ieut  cristalliser  en  cubes  par  le  refroidissement. 
Dans  cet  état,  il  ne  décréjpte  pas  lorsqu’on  le  chauffe. 

Quehpies  oxides,  et  principalement  l’oxide  de  plomb,  decompost'iit  le 
sel  marin  dissous  dans  l’eau  en  produisant  un  chlorure  méudlique  et 
de  la  soude  caustique.  Cette  réaction  se  fait  avec  as.s»’z  de  facilih';  |K)ur 
qu’on  ait  pensé  il  preparer  industriellement  la  sonde  en  traitant  le  sel 
marin  par  la  litharge  (.\aCl  -|-  1*1)0  = NaO  -[-  PbCI)  : mais  alors  la  soude 
contient  toujours  en  dissolution  une  quantité  con.sidérable  d'oxide  de 
plomb.  Le  ])rocédé  de  I.eblanc  pour  fabriquer  la  sonde  présentant  d'ail- 
leurs des  avantages  incontestables  sur  tous  les  autres  procédés  de  fabri- 
cation de  soude  artificielle,  on  a di4  renoncer  à utiliser  l’action  de  la  li- 
tharge .sur  le  sel  marin  dans  la  preparation  de  la  soude. 

Le  sel  marin,  décompos('“  par  un  excès  de  litharge.  forme  un  précipité 
blanc,  d’oxichlorure  île  plomb  hydraté,  qui  devient  jaune  par  la  chaleur. 

Lüi’squ’on  chauffe  un  mélange  de  sel  maihi  bien  d<,‘sséché  et  de,  silice. 
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■1  ne  se  produit  aucune  réaction  ; mais  si  l'on  t'ait  arriver  sur  le  mélange 
un  courant  de  vapeur  d'eau,  il  se  forme  du  silicate  de  soude  et  de  l'acide 
chlorhydrique  ; 

SiOî  + Naa  4-  110  = NaO.SlO’  + lia. 

C'est  sur  cette  réaction  qu'est  fondé  l'emploi  du  sel  marin  dans  lê  ver- 
nissage de  quelques  poteries,  telles  que  les  grès.  On  jette,  dans  le  four 
une  certaine  quantité  de  sel  marin,  qui  se  volatilise,  et  qui,  en  présence 
de  la  silice  existant  dans  la  pâte  de  la  poterie  et  de  la  vapeur  d'eau,  pro- 
duit du  silicate  de  soude  qui  forme  une  couche  vitreuse  à la  surface  de  la 
jwUTie. 

On  a jusqu'à  présent  essayé  sans  succès  d'appliquer  industriellement 
la  niaction  de  la  vapeur  d'eau  sur  le  mélange  de  silice  et  de  sel  marin, 
pour  produire  du  silicate  de  soude  et  de  l'acide  chlorhydrique.  L'acide 
que  l'on  obtient  ainsi  est  trop  faible  pour  être  livré  au  commerce , et  de 
pins  le  silicate  de  soude  qui  .se  forme  recouvre  le  mélange  de  sel  ma- 
rin et  de  silice,  et  l'empêche  d’être  attaqué  complètement  par  la  vapeur 
d'eau. 

Le  sel  marin  peut  encore  produire  du  silicate  de  soude  quand  ou  le 
chauffe  avec  de  la  silice  et  du  peroxide  de  fer. 

S.Naa  + .SiOî  -f  feW  — -|-  (NaO)’,SiO^. 

UMie*. 

Les  usages  du  sel  marin  sont  nombreux  ; ce  sel  sert  à la  préparation 
de  la  soude  artificielle  et  du  sulfate  de  soude  ; il  est  employé,  comme  nous 
l’avons  dit,  dans  le  vernissage  des  poteries.  Il  sert  à préparer  l’acide  chlor- 
liydriipie.  On  l’emploie  aussi  dans  la  fabrication  des  chlorures  décolo- 
rants ))our  protluire  du  chlore.  L'économie  domesticiue  et  l’agriculture 
on  consomment  de  grandes  quantités. 

Le  chlorure  de  sodium  est  un  des  sels  les  plus  répandus  dans  la  nature. 
Il  existe  (ui  quantité  considérable  dans  les  eaux  de  la  mer,  dans  les  lacs  et 
les  sources  salées.  11  est  au.ssi  déposé  dans  la  terre  en  couches  abondantes, 
et  i>orte  alore  le  nom  de  sel  gemme  ou  sel  de  ruche. 

SEt.  GEMME. 

Le  sel  gemme  est  cristallisé,  et  souvent  en  masses  transparentes  d'un 
blanc  laiteux  ; il  présente  un  clivage  cubique  facile.  On  le  rencontre  quel- 
quefois en  masses  fibreuses. 

Il  est  ordinairement  coloré  en  gris  par  une  petite  quaiititéde  bitume; 
il  possèrle  souvent  une  teinte  rougeâtre,  qui  est  due  à la  présence  do 
l’oxide  de  fer. 

Le  sel  genune  se  trouve,  tautdt  en  conciles  conteraporainas  dans  le  ter- 
rain de  trias , et  particulici'oment  dan.s  la  formation  des  marnes  irisées 
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(Vie , üieuze , Monvicli) , UiiiUH  en  masses  cl’urigine  postérieure, , en  rela- 
tion avec  des  roches  ignées , des  amas  de  gypse  , de  bitume , et  souvent 
de  soufre,  soit  dans  les  terrains  jurassiques  (Itec  , Salzbourg),  soit  dans 
les  terrains  de  craie  (Pyrénées,  Catalogne,  Gallicie),  soit  même  dans  les 
terrains  tertiaires. 

Le  sel  gemme  est  (|uel(|ucfois  d’une  grande  pureté  , tel  est  celui  de 
Wieliczka  ; mais  souvent  il  est  mêlé  de  sulfate  de  chaux , d'argile,  etc. 

Certains  é-chantillons  de  sel  de  Wieliczka  présentent  une  particularité 
curieuse , qui  a été  exaininée  par  MM.  Dumas  et  H.  Ko.se. 

I.a)rsqu’on  met  ces  sels  dans  l'eau,  ils  font  entendre  une  suite  de  dé- 
crépitations, et  dégagent  un  gaz,  qui  parait  être  tantôt  de  l’hydrogène 
protocarboné  j)ur  , tantôt  un  mélange  d'hydrogène  protocarboné  et  d’hy- 
drogène et  d’oxide  de  carbone.  Il  est  probable  que  le  gaz  s’est  trouvé 
cnprisonné  sous  une  pression  ])lus  ou  moins  forte  entre  les  molécules  de 
sel,  dont  il  brise  les  couches  di-s  qu’elles  se  tmuvent  amincies  par  l’action 
de  l'eau,  et  produit  alors  une  déscrépitation. 

On  a essayé  en  France  de  vendre  du  .sel  gemme  pulvéris»'  ; maisjusqu’à 
présent  ce  produit  n'a  pas  été  admis  dans  la  consommation  , à cause  sans 
doute  de  la  pré;sence  des  corps  étrangers  (]u’il  retient  presque  toujours , 
et  de  la  lenteur  avec  laciuelle  il  se  dissout  dans  l’eau. 

Le  sel  gemme  jirésenU'  toutes  les  propriétés  du  sel  marin  ordinaire  ; 
toutefois  il  est  nttaijué  beaucoup  plus  lentement  que  ce  dernier  s<d  par 
l'acide  sulfurkpie  mono-hydraté,  et  ne  déïcrépite  pas  lorsqu’on  le  soumet 
à l’action  de  la  chaleur  ; sous  ce  double  rapport,  il  ressemble  au  sel  ma- 
rin fondu. 

E(plolutl»n  do  M fmimc. 

On  exploite  1e  sel  gemme,  soit  à l’état  solide  par  puits  et  galerii's , soit 
à l’état  li((uide  par  dissolution. 

Le  sel  gemiiK*,  extrait  à l’état  .solide,  est  livré  au  commerce  en  bloc  ou 
après  avoir  été  préalablement  concassé.  Lorsque  ce  s»d  n’fîst  j>as  très  pur, 
on  le  dissout  dans  l’eau, .et  on  le  fait  cristalli.ser  en  évaporant  la  dissolu- 
tion ]>ar  des  procédés  qui  seront  décrits  pins  loin. 

L’exploitation  du  s«?l  gemme  par  dissolution  se  fait  par  deux  proeédi's  ; 
dans  le  premier,  on  divise  l’inUirieur  de  lu  mine  en  un  certain  nombre 
de  compartiments  ou  chambres  de  dissolution,  dans  lesquelles  on  fait 
arriver  des  eaux  douces  qui  dis.solvent  le  sel  ; lorsqu’ellas  sont  .saturées, 
on  enlève  ces  eiiux  au  moyen  d’un  siphon,  et  on  les  soumet  à l’évaporation. 

Dans  le  second  procédé,  on  atteint  le  gite  salil'ère  avec  un  trou  de 
.sonde  d’assez  forte  dimension  , dans  le<{ucl  on  installe  une  |K>mpe  éléva- 
toire  il  piston  creux  ; on  amène  des  eaux  douces  dans  le  trou  ; ces  eaux 
dissolvant  du  sel  deviennent  de  plus  en  plus  denses,  tombent  au  fond  du 
trou,  d'où  on  les  enlève  au  moyen  de  la  pum[x:,  pour  les  évaporer  ensuite. 
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Évaporailon  <Ifs  nux  «aléct. 

Les  sources  salées  résultent  de  la  dissolution  du  sel,  provenant  soit  des 
bancs  de  sel  gemme , soit  d’argiles  ou  de  terrains  qui  en  sont  plus  ou 
moins  imprégni'-s. 

sourcessetrouvcntonlinairenieiitdans  les  marnes  bigarrées,  le  gri^ 
bigarré,  et  quelquefois  dans  le  lias.  Elles  sont  inexploitables  quand  elles 
contiennent  inoins  de  3 p.  100  de  sel  ; leur  maximum  de  ricbes.se  est  de 
26  à 27  p.  100  de  sel,  ce  qui  coiTesixmd  à peu  pris  à une  saturation 
complète. 

En  général , les  puits  et  les  sources  d’eau  salée  donnent  des  eaux  trop 
pauvres  jxiur  qu’on  puis.se  les  évaporer  immédiatement  par  l’action  du 
feu;  cette  évaporation  entraînerait  à trop  de  frais. 

On  commence  par  évaporer  les  eaux  à l’air  libre  dans  des  ajipareils 
qui  portent  le  nom  de  bûtimcnls  de  ijraduution , qui  sont  dispasiis  de 
manière  à offrir  une  large  surface  d’évaporation  (pl.  18,  lig.9  et  10). 

Les  batiments  de  graduation  .s<'  composent  de  va.stes  hangars,  <lans  les- 
quels on  construit  un  parallélipipède  rectangle  en  fagots  d’épine.  L’eau 
salée  arrive  nu  sommet  des  batiments  de  graduation  dans  des  canaux  qui 
comniuiiiquent  avec  des  rigoles,  portant  des  échancrures  latérales  qui 
dévcrsi'iit  l’eau  sur  les  fagots  ; l’eau  en  tombant  se  divise  et  s’évapoi-e  ra- 
pidement : le  batiment  est  recouvert  d’un  toit  qui  le  préserve  de  la  pluie  ; 
on  change  a volonté  la  conduite  des  eaux,  suivant  la  direction  du  vent, 
([ui  exerce  une  grande  influence  sur  la  rapidité  de  l’c'vaporation. 

Les  batiments  de  graduation  sont  ordinairement  divist'“s  en  deux  s«ic- 
tions.  La  première  reçoit  les  eaux  de  source  ; la  sr'conde,  les  eaux  qui  ont 
déjà  circulé  sur  les  fagots. 

Des  pompes  placées  dans  les  intm'valles  et  mises  eu  mouvement  par  des 
roues  hydrauli([ue$,  élèvent  l’eau  des  rést'rvoire  inférieurs  et  la  i>orlent 
dans  des  conduits  qui  la  déversent  sur  les  fagots. 

Xous  indiquerons  ici  la  quantité  de  sel  coulenue  dans  une  eau  salée  , 
•pii  passe  à six  reprises  différentes  sur  les  fagots  ; on  verra  que  cette  eau 
éprouve  une  concentration  assi'z  rapidi'. 


!'•  évaporation.  — 

l/eau  cmiiieal. 

5,à2  p.  100  de  sel. 

2*  — 

_ 

7,31  — 

3*  — 

— 

9,78  — 

à*  — 

— 

12,98  — 

5*  — 

. — 

17,02  — 

G'  — 

— 

20,00  — 

A mesure  que  l’eau  se  concentre,  il  se  dépost*  sur  les  fagots  du  .sulfate 
de  chaux  mélangé  ordinairement  de  carbonate  de  chaux  et  d’oxide  de 
1er;  ces  dépdts  sont  enlevés  de  temps  en  temps. 
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ÉvaiMrttloB  dans  les  cluadteres. 

Lorsque  l’eau  est  airivée  à une  coiicentratinii  ciui  correspond  environ  a 
15  ou  20“  p.  0/0  de  sel,  on  termine  l'évaporation  dans  des  chaudières. 

Ce  travail  se  compose  de  deux  opérations  distinctes  , le  schlnlnge  et  le 
salinage. 

L'eau  concentriHî  par  les  hfttinients  de  graduation  est  introduite  dans 
la  chaudière  à scliloter  et  soumise  k une  vive  élmllition.  11  se  forme 
bientôt  un  abondant  déjiOt  que  l’on  nomme  schtot  ; ce  dépôt  est  un 
sulfate  double  de  soude  et  de  chaux. 

Le  schlot  est  enlevé  avec  de  grands  râbles,  et,  au  bout  d'un  certain 
temps,  l'eau  commence  à satiner  et  le  std  se  dépose.  Le  schlotage  et  le 
salinage  peuvent  donc  s’opérer  dans  la  même  chaudière. 

On  pous.se  plus  ou  moins  rapidement  le  feu,  suivant  que  l’on  veut  ob- 
tenir le  sel  en  cristaux^  plus  ou  moins  fins. 

Le  salinage  peut  (bii-er  plusieurs  jours,  on  l’arrête  lorsque  le  sel  qui  se 
dépose  devient  im|uir;  on  enlève  alors  les  eaux-mères  et  on  les  remplace 
par  une  nouvelle  eau  k évaporer. 

Les  eaux-nière.s  contiennent  ordinairement  des  chlorures  de  magné- 
sium et  de  sodium,  du  sulfate  de  magnésie,  de  l’iodure  et  du  bromure 
de  magnésium. 

MABâlS  SALANTS. 

La  salure  des  différentes  mers  n’est  pas  toujours  la  même;  elle  semble 
en  général  augmenter  dans  les  jwints  les  plus  profonds  et  les  plus  éloi- 
gnés di-s  continents,  et  diminuer  dans  le  voisinage  des  grandt-s  niasses 
de  glace. 

Nous  avons  donné  k l’article  Eau  la  composition  de  l’eau  de  la  mer:  on 
se  rappelle  que  l’eau  des  côtes  de  France  contient  environ  2,5  p.  0/0  de 
sel  marin  et  lie  pi'tites  quantités  d'autres  sels,  tels  que  des  sels  de  pota.sse, 
du  chlorure  de  magnésium,  du  sulfate  de  magnésie,  des  carbonates  de 
chaux  et  de  magnésie,  du  sulfate  de  chaux,  des  traces  d’iodures  et  de 
bromures. 

Hnral»  Mianu  de  l’OneAi. 

I 

Dans  les  marais  salants  de  l’Ouest,  l’eau  est  introduite  pendant  la 
haute  mer,  au  moyeu  de  vannes  en  bois,  dans  un  premier  rései-voir 
nommé  jas  dont  la  profondeur  varie  de  0 ",60  à 2"'.  L’eau  dépose  dans 
le  premier  bassin  li-s  matières  étrangères  qu’elle  tenait  en  suspension  ; 
en  sortant  du  jas,  elle  est  conduite,  par  un  canal  souterrain  appelé 
gniirmas,  dans  une  suite  de  bassins  ijue  l’on  nomme  couches,  et  qui  ont 
de  0"',2.â  à 0'”,â.'ï  de  profondeur. 

L’eau  passe  des  couches  dans  une  rigole  fort  longue,  appelée  mort,  i|ui 
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fait  le  tour  des  marais  , et  se  trouve  conduite  dans  de  nouveaux  bassins 
que  l'on  nomme  tables.  Enfin , en  sortant  des  tables,  l'eau  arrive  dans 
le  dernier  bassin  appelé  muant,  qui  la  distribue,  au  moyen  de  petites 
rigoles,  dans  les  aires  ou  œillets  où  le  sel  se  dépose. 

Quand  la  saistm  est  favorable,  l’eau  arrive  très  concentrée  dans  les  aires 
et  commence  à y saliner;  on  récolte  généralement  le  sel  tous  les  jours  ; 
les  eaux-mèn's  sont  rejeté-es  quand  elles  deviennent  trop  concentrées,  be 
sel  est  d’abord  recueilli  en  petits  tas  sur  le  bord  des  œillets  ; on  en  fait 
ensuite  des  tas  plus  considérables  que  l’on  abandonne  à eux-mêmes  pen- 
dant quelque  temps;  le  sel  s’égoutte  et  se  purifie  ainsi  des  sels  déliques- 
cents. On  réunit  ensuite  tous  les  tas  et  on  en  forme  de  grandes  masses 
qui  jioi-tenl  le  nom  de  mulots. 

On  recouvre  les  mulots  d’une  couche  de  terre  glaise  et  l’on  conserve 
ainsi  le  sel  jusqu’au  moment  de  la  vente  : le  sel  en  mulots  continue  à se 
purilier  des  sels  délii)ue$ceiits,  qui  s’écoulent  par  de  iietits  canaux  mé- 
nagés dans  la  masse  des  mulots. 

L’emplacement,  l'exposition,  la  nature  du  terrain  , sont  d’une  grande 
importance  pour  1’établis.sement  il’un  marais  salant.  Le  terrain  doit  étm 
uni,  sans  pente  appivciable,  et  de  nature  glaiseuse. 

L’ne  partie  du  sel  obtenu  dans  les  marais  salants  n’est  livré  à la  con- 
sommation qu’après  avoir  été  lavé  et  souvent  même  soumis  à un  raffi- 
nage complet.  Pour  raffiner  le  sel , on  le  dissout  dans  l’eau  ; on  pré- 
cipite la  magnésie  qui  s’y  trouve  à l’état  de  chlorure  ou  de  sulfate,  par 
do  la  chaux  ; on  filtre  la  liqueur  à travei's  des  vases  dont  h»  fonds  sont 
percé's  et  recouverts  de^nattes,  et  l’on  évapore  la  dissolution  dans  des 
chaudières  jusqu’à  ce  qu'elle  cristallise. 

L’eau  des  marais  salants  présente  souvent  une  couleur  rouge  foncé»-; 
ce  phénomène  curieux  a été  examiné  par  plusieurs  savants  et  principa- 
lement par  M.  Payen  et  MM.  Dunal  et  Joly,  qui  ont  démontré  que  la  cou- 
leur rouge  des  marais  salants  est  due  à des  globules  microscopiques  qui 
sont  de  véritables  infusuirs. 

SALINES  DU  MIDI. 

n existe  sur  les  bords  de  la  Méditeminée,  dans  le  Languedoc  et  la  Pro- 
vence, un  grand  nombre  de  marais  salants  où  l’on  fabrique  du  sel  blanc. 
Non  seulement  les  eaux  de  la  mer,  mais  aussi  celles  de  plusieurs  étangs 
salés,  tels  que  ceux  de  Berrc  et  de  laivalduc  , servent  à la  fabrication  du 
sel.  Les  eaux  de  Berre  présentent  à peu  pi-ès  la  composition  de  l’eau  de 
mer;  celles  de  Lavalduc  sont  remarquables  parleur  salure  et  marquent 
de  15  à 16  degré-s  à l’aréomètre  : les  salim-sde  Rassücn,  du  plan  d’Aren  et 
»le  Citis,  qui  fournissent  à l’industrie  plusieurs  c»-ntainre  de  milliers  de 
quintaux  métriques  de  sel  blanc,  sont  alimentées  par  les  eaux  de  Lavalduc. 
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Le  priK't^é  (iVxtractimi  du  sol  (contenu  dans  c*!S  eaux  est  absolument 
le  même  que  celui  qu’on  suit  pour  l'évaporation  des  eaux  de  la  mer; 
mais  comme  les  eaux  de  Lavalduc  sont  tris»  concentrée.^ , elles  exigent 
beaucoup  moins  d’i'space  pour  être  amenées  à cristallisation. 

L’eau  salée  introduite  par  des  ]>entes  naturelles  ou  à l’aide  de  ma- 
chines à va|>eur  dans  de  vastes  réservoirs  d’un  mètre  environ  de  proton 
(leur  sur  un  demi-hectare  de  suiierlicie.  Elle  se  concentre  dans  ccschauf- 
fui'rs  et  y déposé  des  cristaux  de  sulfate  de  chaux.  Lorsqu’elle  commence 
à abandoiuK'rdu  sel  marin,  on  lu  fait  ('■cA>uler  par  des  canaux  dans  d’au- 
tres réservoirs  un  j»eu  moins  grands.  L’eau  dépose  du  sel  lorsque  sa  den- 
sité aréométrique  est  de  25”  environ  : ju.squ'à  27  ou  28",  le  sel  qui  sc 
di'iwse  est  tri»  pur;  on  lui  donne  le  nom  de  sel  de pièce»  mallrcsnex . Il 
se  présente  en  cnl)es  d’une  grande  blancheur,  transparents,  compacU» , 
.sonores  et  sans  caviu'-s  inUirieures.  Le  plus  souvent  on  ne  n.-tire  pas  c«»  sel 
des  pièces,  et  l’on  continue  l’i'vajwration  jusqu’à  ce  (pie  les  eaux  it*fusent 
de  fournir  du  .std,  ce  qui  arrive  lors(iu’elles  marquent  72  degn»  environ  à 
l'ansimètre.  On  fait  alors  écouler  les  eaux-mères;  on  enlève  le  sel  avec 
pn'x-aution  pour  qu’il  ne  se  mêle  pas  à la  terre  et  aux  dépdts  organi(|ues 
du  sol , on  le  met  en  tas  qu’on  laLssc  se  ressutjer  et  (|u’on  transiiorte  en- 
suite dans  des  magasins.  Tantdt  ces  magasins  ou  C(‘s  tas  dt;  sel,  dont  le 
jKiidss’élève  à plusieurs  milliers  de  quintaux,  sont  construits  en  plein  air-; 
lant(H  ils  sont  adossés  à des  murailles  et  recouverts  de  briques.  Le  sel 
(!xpos('!  à l’air  se  purilie  des  sels  déliquescents , mais  éprouve  eu  même 
temps  une  perte  qui  iieut  aller  jusqu’à  2 ou  3 p.  ü/0. 

TRAITEMEM  DES  EAL.V-JIÈIIES  DES  .«AlUlS  S.tt-A.NTS. 

Plusieurs  chimistes,  et  notamment  Schi'-cle  en  178.5  id  Grenn  en  1 795, 
avaient  constaté  qu’en  refroidissant  une  dissolution  de  sulfate  de  ina- 
gii(»ie  et  de  sel  marin , il  .se  produisait  des  cristaux  de  sulfate  de 
soude,  tandis  que  l’eau  •mère  retenait  du  chlorure  de  magnésium.  Ils 
avaient  aussi  reconnu  (pie  les  (’aux-mères  des  sources  salées,  abandon  m'es 
a l’action  du  froid  i>endaut  l’hiver,  laissaient  déposi'r  une  grande  quan- 
tité de  sulfate  de  soude,  due  a la  diicomiiosition  réciproque  du  sulfate  de 
magnésie  et  du  chlorure  de  sodium  contenus  dans  ces  eaux,  ün  savait 
aussi  depuis  longtcm|>s  (jue  pendant  l’é'té,  après  la  récolte  du  sel  marin  , 
le.s  eaux-mères  des  marajs  salants  abandonnaient  quelquefois  des  cristaux 
de  .sulfate  de  magnésie,  tandis  que  jaMidant  l’iiiver  il  s’en  déjiosait  un 
sel  particulier  connu  des  sauniers  sous  le  nom  de  sel  de  (ilauber. 

Les  observations  de  Schécleet  de  (irenn  sur  la  formation  du  sulfate  de 
soude  avec  les  eaux  de  la  mer,  icelles  de  Wollaston  sur  la  présence  des 
sels  de  jwta.sse  dans  les  mêmes  eaux,  n'avaient  amené  aucun  n'-sultat  ini- 
portaiit  au  |X)int  de  vue  industriel.  Il  y a dix  ans,  M.  Balard  ap|)cla  de 
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miuveau  l’atUMUion  des  cliiiiiistes  iH  des  iiidusU'iels  sur  le  parti  que  l’on 
|¥juvait  tirer  des  eaux  de  la  nier;  il  soumit  cette  i|uestion  importante  à 
de  nouvelles  études,  et,  sous  sa  direction,  plusieurs  usines  se  sont  formées 
pour  retirer  le  sulfate  de  soude  et  les  sels  de  potasse  des  eaux-mères  des 
marais  salants.  Nous  allons  indiciucr  successivement  les  procédés  suivis 
pour  l’extraction  de  ces  sels. 

Lorsque  la  levée  du  sel  marin  est  terminée,  les  eaux-mères  sont  ame- 
nées dans  des  chatiffoirs  distincts  de  ceux  destinés  au  sel  marin  ; elles 
s’y  concentrent  jusqu’à  33,  34  ou  35degn%.  On  les  répand  ensuite  sur  des 
tables  ou  des  bassins  larges  et  peu  profonds,  où  elles  laissent  déposer  du 
sulfate  de  magnésie  ordinairement  mêlé  de  sel  marin.  Ce  dernier  sel, 
dont  les  variations  de  temjiérature  ne  modifient  pas  sensiblement  la  so- 
lubilité, se  dépose  eu  petite  quantité  pendant  le  jour,  à cause  de  la  con- 
centration des  liqueurs,  tandis  que  le  sulfate  de  magnésie,  qui  est  beau- 
coup plus  soluble  à cliaudqu’à  froid,  se  dépose  surtout  iiendant  la  nuit. 
On  recueille  le  mélange  et  on  s’en  sert  pour  produire  du  sulfate  de  soude. 
Dans  ce  but,  on  en  fait  une  dissolution  concentrée  (|u’on  abandonne  à 
l’action  du  froid  pendant  l’hiver,  soit  dans  de  grandes  cuves  en  bois  ou 
mieux  dans  les  tables  ou  cristallisoirs  ordinaires  de  la  saline.  La  réac- 
tion des  deux  sels  précédents  donne  naissance  à un  dépôt  de  sulfate 
de  soude  et  à une  eau-mère  chargée  de  chlorure  de  magnésium,  qu’on 
fait  écouler. 

IjC  sel  marin  diminue  considérablement  la  solubilité  du  sulfaù!  de 
soude,  soit  dans  l’eau  douce,  soit  dans  l’eau  contenant  du  chlorure  de 
magnésium  : M.  Balard  a utilis»';  cette  propriété  pour  augmenter  le  dépôt 
de  sulfate  de  soude  et  déterminer  plus  sûrement  la  cristallisation  de 
ce  sel. 

Le  principe  de  la  fabrication  du  sulfate  de  soude  avec  les  eaux-mères 
des  marais  salants  consiste,  comme  on  le  voit,  à extraire  le  sulfate  de  ma- 
gnésie des  eaux- mères,  à éliminer  le  chlorure  de  magnésium  et  à ajouter 
au  sulfate  de  magnésie  un  excès  de  sel  marin. 

La  dessiccation  du  sulfate  de  soude  retiré  dt's  eaux-mères  des  marais 
salants  a lieu  dans  un  four  double,  dont  la  première  partie  est  destim’x!  à 
la  fabrication  de  la  soude,  et  dont  le  second  compartiment  reçoit  les  cris- 
taux de  sulfate  qu’on  dessèche  avec  la  chaleur  perdue  du  pivmier  four. 
Pour  éviter  que  le  sulfate,  en  éprouvant  la  fusion  aqueuse,  ne  s’infdtiiî 
dans  la  sole , il  faut  maintenir  dans  le  four  de  dessèchement  une  couche 
de  sulfate  de  soude  anhydre  sur  laquelle  on  dessèche  le  sulfate  hy- 
draté. 

L’extraction  directe  du  sulfate  de  soude  de  l’eau  de  mer  peut  avoir 
lieu,  pendant  l’hiver,  sans  qu’on  ait  préalablement  retiré  le  sel  marin  de 
ces  eaux;  mais  ce  dernier  mode  de  fabrication  se  trouve  soumis  à des 
conditions  de  température  qui  ne  se  (wsenlent  pas  toujours  dans  les 
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coiitiws  mt'i-klionalps;  rojHîration  ne  peut  donner  de  bon  rt'sullatqu’au- 
tanl  que  le  froid  desrend  à plusieurs  de^;rés  au-dessous  de  z.>ro. 

I>eseaux  delà  mer,  après  avoir  été  concentrées  à la  manière  ordinaire 
(lendant  l'été,  et  avoir  déposé  la  plus  grande  quantité  possible  de  sel  ma- 
rin sont  conservées  dans  de  vastes  réservoirs  ou  bassins  présentant  moins 
d’étendue  mais  plus  de  profondeur  (jue  ceux  dans  lesTpiels  a lieu  la 
cristallisation  du  sel  marin , afin  que  les  eaux  pluviales  les  affaiblissent  le 
moins  possible  ; ces  bassins  sont  construits  dans  des  terrains  argileux  et 
qui  coniiuuniquent  avec  des  pièces  maltre.sses  où  l'on  fait  wouler  les 
eaux-mères  pendant  l’hiver,  en  ayant  soin  ([ue  ces  eaux  ne  présentent 
«pi’une  profondeur  de  quelques  décimètres,  pour  que  le  froid  les  atteigne 
plus  facilement.  La  cristalli.sation  du  sulfate  de  soude  commence  à de- 
venir abondante , lorsque  les  eaux  marquent  26  ou  27  degrés  de  l’a- 
l'éomètre,  et  que  température  ne  dépasse  pas  — 3 à — U degriis. 

KXTR.ACT10N  DES  SELS  DE  POTASSE  DES  EALX-MÈBES 
DES  MARAIS  SALAAITS. 

Les  eaux-mères,  qui  ont  déposé  d’abord  du  sel  marin,  puis  du  sulfate 
de  magnésie,  sont  évaporées  de  nouveau  par  la  seule  action  des  rayons 
solaires.  Elles  laissent  cristalliser  alors  un  mélange  salin,  consistant  prin- 
cipalement en  sulfate  double  de  jiotasse  et  de  magnésie  : (KO,SO>), 
(MgO,SO^),6HO.  — Eue  saline  de  20Ü  hectares,  sur  laquelle  M.  Balard 
avait  exécuté  scs  essais,  a fourni  200,000  kil.  de  sel  double  représentant 
90,000  kil.  de  sulfate  de  potasse  pur. 

Ce  sel  double  jieut  être  employé  directement  à la  fabrication  de  l’a- 
lun. Il  suffit  en  ell'et  de  le  mêler  à du  sulfate  d’alumine  pour  qu’il  four- 
nisse de  l’alun,  ne  contenant  pas  sensiblement  de  fer.  M.  Balard  s'est 
aussi  assuré  qu’on  transforme  facilement  l’alcali  contenu  dans  le  sulfate 
de  ixitasse  et  de  magnésie,  en  carbonate  de  potasse,  par  une  méthode  ana- 
logue à celle  que  l’on  emploie  pour  faire  la  soude  artificielle  avec  le  sul- 
fate de  soude. 

Les  eaux-mères  marquant  36"  de  l’aréomètre  laissent  déposer  quel- 
quefois entre  17  et  18"  centigrades  un  chlorure  double  de  magné'siuro  et 
de  potassium;  ce  sel,  redissous  dans  l’eau,  se  dédouble,  pendant  l’éva- 
poration à chaud,  en  chlorure  de  potassium  qui  se  dépose  et  eu  chlorure 
de  magnésium  qui  reste  dans  les  eaux-mères. 

Si  l’extraction  du  sulfate  de  soude  au  moyen  des  eaux-mères  des  ma- 
rais salants  présentait  un  jour  assez  d’importance  pour  qu’on  cessât 
de  fabriquer  ce  sel  avec  le  sel  marin  et  l'acide  sulfurique,  le  prix  de 
l’acide  chlorhydrique  augmenterait  considérablement  : on  pourrait 
alors  se  servir  du  résidu  des  eaux-mères  pour  faire  de  l’acide  chlorhy- 
drique; en  effet,  ce  résidu  contient  du  chlorhydrate  de  magnésie;  ea  le 


Digiiized  by  Google 


95 


EXTRACTION  DU  SIC  PAR  I.A  CELÉE. 

soumettant  à l’action  de  la  rhaleur,  il  so  décompose  en  produisant  de  l'a- 
cidt!  chlorhydrique  et  de  la  raagiii'sie  (Pelouze). 

Les  observations  que  nous  allons  présenter  en  terminant  jierincttront 
d’apprécier  l’importance  de  l’exploitation  industrielle  des  eaux  de  la  mer. 

Dans  une  seule  saline  dont  la  surface  d’évaporation  est  de  200  lieeta- 
res  et  qui  fournit  enviixm  20  millions  de  kilogr.  de  sel  marin , il  doit  se 
concentrer,  selon  les  calculs  de  M.  HalanI,  2,500,000  kil.  de  sulfate  de 
soude.  On  en  retire  plus  du  quart , c’est-à-dire  plus  de  600,000  kilo- 
grammes. Cette  même  saline  jieut  fournir  180,000  kilog.  de  sulfate  de 
potasse  pur.  La  potasse  que  la  France  consomme  à l’état  de  divers  sels , 
évaluée  en  sulfate  de  potasse,  atteint  environ  le  chiffre  de  5 mdlions  de 
kilogrammes;  pour  obtenir  cette  quantiu»  de  [Hitassc,  il  ne  faudrait  con- 
sacrer à l’évaporation  de  l’eau  de  la  mer  c|ue  5 ou  6,000  hectai-es  au  plus. 

Lorsque  le  sulfate  de  soude  naturel  suffira  à la  consommation  de  ce 
sel  en  France,  il  se  produira  en  même  temiw  une  quantité  de  sel  de  jx)- 
tasse  quatre  fois  plus  grande  que  celle  qui  est  employée  par  l’industrie. 

Des  23  millions  de  kilogrammes  de  .soufre  qui  sont  importés  annuelle- 
ment en  France,  13  millions  de  kilogrammes  sont  employés  à transformer 
le  sel  marin  en  sulfate  qui  sert  ensuite  à fabriquer  la  soude. 

On  trouverait  dans  la  fabrication  nouvelle  du  sulfate  de  soude  le 
moyen  de  diminuer  de  moitié  l’importation  du  soufre  ; et  la  France,  qui 
tire  ses  potasses  de  l’étranger,  pourrait  à son  tour  les  exporter. 

EXTRACTION  DU  SEL  PAR  LA  GELEE. 

Dans  les  pays  froids,  où  l’on  ne  prmt  appliquer  à l’eau  de  mer  la  mé- 
thode des  marais  salants , on  extrait  le  sel  en  exposant  l’eau  de  mm-  à une 
température  très  basse  : l’eau  se  divise  en  deux  parties  ; l’une  se  solidifie 
d’abord , c’est  de  l’eau  presque  pure,  tandis  que  l’autre  reste  liquide  et 
retient  en  dissolution  tous  les  sels  solubles  : en  enlevant  dé  temps  en 
temps  les  glaçons  qui  se  sont  formés,  on  finit  par  obtenir  une  eau  très 
chargée  de  sel  que  l’on  évapore  ensuite  dans  des  chaudières. 

Le  sel  obtenu  par  cette  méthode  est  impur  : d’après  M.  Hess,  le  sel 
d’Oustkout  contient  : 

Sri  marin 7A,85  ' - 

Sulhte  de  soude  ....  i5,30 

Chlorure  d'aluminium  . 1,17 

Chlorure  de  calcium  . , 5,21 

Chlorure  de  magnésium.  3,57 

100,00 

On  pourrait  préparer  des  sels  beaucoup  plus  purs  en  traitant  les 
eaux  de  la  mer  par  de  la  chaux  avant  de  les  soumettre  à la  gclé-e;  un 
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priVipitRrait  ainsi  la  mafpiiisie  et  l'alumine,  et  l'on  éviterait  en  grande 
partie  la  production  du  sulfate  de  soude. 

DIlOMliHE  DE  SODIUM.  NaBf. 

On  prépare  ce  sel  comme  le  bromure  de  potassium , avec  lequel  il  a 
une  grande  analogie.  Lniaqu’il  cristallise  au-de.ssus  de  20*,  il  donne  des 
cristaux  cubi(|ues  qui  sont  anhydres  : mais  à une  température  basst; , il 
peut , d’aprt'îs  M.  Mitscberlich , cristalliser  en  tables  hexagonales  qui 
contiennent  !t  (Vjuivalents  d'eau. 

lODURE  DE  SODIUM.  NaT. 

O coiq»  se  trouve  dans  reau-mère  des  soudes  de  varech  ; on  peut 
l'obtenir  en  tlissolvant  l'io<le  dans  une  dissolution  concentrée  de  soude; 
onéva|xmi  la  liqueur,  et  l'on  calcine  légèrement  le  résidu  |)Our  dé-com- 
poser  l'iodate  qui  s'est  fonmi. 

Lorsque  l'iodure  de  sodium  cristallise  à la  température  de  20°  et  au- 
dessus,  ses  cristaux  sont  cubiques  et  anhydres  ; mais  à une  températuie 
basse,  il  se  dépose  comme  le  bromure  en  tables  hexagonales  contenant  è 
é‘quivalents  d'eau . 

L'iodure  de  sodium  est  déliquescent;  lorsqu’on  le  chauffe,  il  entre 
d'abord  en  fusion  ; par  une  tenq)érBture  plus  élevé-e , il  se  volatilise  en 
dégageant  une  certaine  quantité  d'iode.  11  peut,  comme  l'iodure  de  po- 
tassium, dissoudre  facilement  l'iode. 

FLUORURE  DE  SODIU.M,  NaFI. 

Ce  corps  est  blanc;  cristallise  en  cubes  qui  sont  anhydres  ; il  est  peu 
soluble  dans  l'eau;  il  exige  environ  25  p.  d'eau  pour  se  dissoudre  : sa 
.solubilité  li'augmente  pas  sensiblement  avec  la  température. 

Le  fluorure  de  sodium  est  insoluble  dans  l'alcool  ; sa  dissolution  at- 
taque le  verre. 

Il  dissout  facilement  le  silice  par  fusion,  et  peut  se  combiner  à un 
équivalent  d'acide  fluorhydrique  pour  former  un  fluorhydrate  de  fluorure 
de  sodium , cristallisant  en  rbomboixlres  réguhers. 

On  obtient  le  fluorure  de  sodium  en  saturant  l'acide  fluorhydrique  par 
du  carbonate  de  soude  pur. 

cv.tNURE  DE  SODIUM.  NaCy. 

Ce  corps  présente  une  grande  analogie  avec  le  cyanure  de  potassium; 
on  le  prépare  ])ar  la  même  méthode;  il  est  tnès  soluble  dans  l’eau,  in- 
stduble  dans  l’alco<d,  et  cristallise  difficilement. 
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sui-flues  de  sodium. 

Les  sulfures  do  sodium  corres)xMident,  par  leurs  propriétés  et  leur  mode 
de  préparation  , aux  sulfures  de  potassium. 

Le  monosulfure  de  sodium  rristallise  en  pros  prismes  incolores  et  trans- 
parents, d’une  réaction  fortement  alcaline;  sa  saveur  est  à la  fois  caus- 
tique et  sulfureuse.  11  contient  9 équivalents  d’eau  de  cristallisation  , et 
produit  un  abaissement  de  tcrap»';rature  considérable  en  se  dissolvant 
dans  l'eau. 

1.0  monosulfure  de  sodium  se  prépare  avec  facilité  ; .sa  dissolution, 
qui  est  incolore,  se  conserve  longtemps  sans  altération  .sensible  ; on  doit 
donc  le  considérer  comme  un  réactif  précieux , qu’on  pourrait  substi- 
tuer avec  avantage  aux  autres  sulfures. 

On  prépare  le  monosulfure  de  sodium  en  recevant  dans  de  la  soude 
(lessive  des  savonniers)  marquant  36“  à l’aréomètre  de  Baumé,  un  cou- 
rant d’acide  sulfhydrique  produit  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique 
étendu  de  3 parties  d’eau  sur  les  sulfures  de  barium  ou  de  strontium. 
Ces  sulfui-es  s’obtiennent  en  chauffant  les  sulfates  de  barite  et  de  strqn- 
tiane  avec  du  charbon. 

Le  tulle  qui  amène  le  gaz  dans  la  sonde  doit  être  d’un  très  large  dia- 
mètre , afin  que  les  cristaux  de  sulfure  ne  l’obstruent  pas. 

L’hydrogène  sulfuré  est  absorbé  complètement , quelle  que  soit  la  ra- 
pidité avec  laquelle  il  amve  dans  la  dissolution  alcaline.  Deux  litres  de 
lessive  des  saA'onnieis  exigent  deux  ou  trois  heures  pour  leur  satui-a- 
tion.  La  liqueur  ne  larde  pas  alors  à .se  prendre  en  une  masse  cristalline 
qu’on  égoutte,  et  qu’on  fait  ensuite  redissoudre  à chaud. 

On  obtiejit  par  le  refroidissement  de  cette  dissolution  de  beaux  cris- 
taux de  sulfure  de  sodium  pur. 

AZOTATE  DK  SOUDE.  NaO,\zO‘. 

On  donne  souvent  à l’azotate  de  soude  le  nom  de  nttre  cuoique  ou  gua- 
drangulmre.  Ce  sel  est  incolore,  et  cristallise  en  rhomboèdres  qui  se  rap- 
prochent beaucoup  du  cube  ; ses  cristaux  sont  anhydres  ; lorsqu’on 
chauffe  l’azotate  de  soude,  il  se  décompose  d’abord  en  azotite , et  se 
transforme  ensuite  en  soude  anhydre. 

La  solubilité  de  ce  sel  a été  déterminée  par  M.  Marc. 


100  parties  d'ean  à 

— 6*  dissolvent 

63,1  d'azotate  do  sonde. 

100 

— 

0“  — 

80,0  — 

100 

- + 

10“  — 

‘-•2,7  — 

100 

- -f 

16“  — 

55,0  — 

100 

- + 

119“  — 

218,5  — 

Os  résultats  singul'iers  demaïuleraient  è être  vérifiés, 
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On  voit  que  ce  sel  serait  plus  soluble  à la  lemporatim!  de  0"  qu’à  la 
terapérature  ordinaire. 

L’azotate  de  soude  est  hygroscopique  ; aussi  n’a-t-on  jamais  pu  le  faire 
entrer  dans  la  confection  de  la  poudre. 

L’azotale  de  soude  existe  dans  la  nature.  On  le  trouve  en  abondance  au 
Pérou , où  il  forme  sous  l'argile  une  couche  mince , mais  d’une  étendue 
très  considérable. 

DM(M. 

L’azotate  de  soude  est  employé  dans  la  fabrication  de  l’acide  azotique  : 
cet  acide  se  prépare,  comme  on  le  sait,  en  décomposant  l’azotate  de 
soude  par  l’acide  sulfurique. 

M Kuhlmann  a proposé  l’emploi  de  l’azotate  de  soude  dans  l’agricul- 
ture comme  engrais. 

Ce  sel  sert  aussi  à la  fabrication  de  l’azotate  de  potasse  (V.  \ilre). 

üneiwudre  formré  de  5 p.  d’azotate  de  soude,  de  1 p.  de  soufre  et  de 
5 p.  de  charbon,  brûle  avec  une  itclie  flamme  jaune-orangé,  et  est  em- 
ployée dans  les  feux  d’artiüce. 

SULFATE  DE  SOUDE.  NaO,SO’,10IIO. 

Le  sulfate  de  soude,  appelé  quelquefois  sel  de  Glauber,  est  incolore,  et 
d’une  saveur  fraîche  et  amère;  il  cristallise  en  grands  prismes  à quatre 
|)ans  terminés  par  des  sommets  diWres  , qui  contiennent  10  équivalents 
d’eau,  c'est-à-dite  56  p.  100  de  leur  poiils. 

Ce  sel,  exposé  à l’air,  s’eflleurit;  lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la 
chaleur,  il  fond  d’abord  dans  son  c;au  de  cristallisation  , et  présente  en- 
suite le  phénomène  de  la  fusion  ignée. 

Il  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

La  solubilité  du  sulfate  de  soude  a été  déterminée  par  M.  Gay-Lussac  ; 


100  parties  d'eau  A 0"  dissolvent 

5,02  de  sulfate  de  sonde  anhydre. 

100  — 

17*, 91  — 

16,73 

— 

100  — 

30“,75  — 

43,05 

— 

100  — 

32', 7 — 

50,65 

100  — 

83‘,9  — 

50,04 

. — 

100  - 

50", 4 — 

46,82 

— 

100  — 

103", I — 

42,65 

— 

La  sülubililé  du  sulfate  de  soude  augmente,  comme  on  le  voit,  avec  la 
température  jusqu’à  32,7,  et  à partir  de  ce  point  elle  diminue  jusqu’à 
103,1;  c’est  à cette  température  que  la  dissolution  de  sulfate  de  soude 
entre  en  ébullition. 

Les  cristaux  de  sulfate  de  soude  qui  se  déposent  à la  température  or- 
dinaire oonliennent,  comme  nous  l’avons  dit  précédemment,  10  équiva- 
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■enta  d’eau  ; mais  ceux  qui  prennent  naisannoe  dans  une  liqueur  dont  la 
température  dépasse  33°  sont  anhydres. 

Si  l’on  Introduit  une  dissolution  de  sulfate  de  soude  saturée  à 33° 
dans  un  tube  de  verre  effilé  , et  qu’on  fasse  bouillir  cette  dissolution 
afin  de  chasser  la  [Ktite  quantité  d'air  qui  reste  dans  le  tube,  puis  que 
l’on  bouche  l’extrémité  effilée  du  tube  lors«|ue  la  li(]ueur  est  en  ébulli- 
tion, la  dissolution  qui  se  trouve  renfermée  dans  le  tulx:  à l'abri  du  con- 
tact de  l'air  ne  cristallise  pas  ]>ar  le  refroidissement;  mais  si  l’un  casse  la 
pointe  du  tube,  le  sulfab;  de  soude  se  dépose  aussitôt.  Au  inoineiit  de  la 
cristallisation,  la  liqueur  s’éîchauffe  sensiblement,  et  le  sulfate  de  soude 
qui  cristallise  est  souvent  anhydre. 

M.  Gay-Lussac  a démontré  que  ce  phénomène  dépend  plutôt  de  la 
présence  de  l’air  atmosphérique  que  de  la  pression  : on  tunpéche,  en 
effet,  la  dissolution  de  sulfate  de  soude  satunte  à 83°  de  cristalliser, 
quand  ou  la  recouvre  d’une  cx>uuhe  d'huile  ou  d'essence  de  térében- 
thine qui  la  préserve  du  contact  de  l'air;  mais  dès  i|u'un  enlève  l'huile, 
ou  qu’on  agite  la  liqueur  avec  une  baguette,  elle  se  prend  au.ssitôt  en 
masse  cristalline. 

Le  sulfate  de  soude,  en  se  dissolvant  dans  l’eau,  et  surtout  dans  l’acide 
chlorhydrique,  produit  un  froid  considérable. 

On  peut  avec  un  pareil  mélange  obtenir  do  la  glace  à peu  de  frais. 

Les  proportions  qui  réussissent  le  mieux  sont  celles-ci  : 

Sulfate  de  soude.  . . 1500  gr. 

Acide  clilorhydriqiie.  1200 

L’opération  se  fait  dans  un  appareil  qui  sc  compose  d’un  cylindre 
creux,  destiné  à recevoir  le  mélange  réfrigérant.  Ce  cylindre  est  entouré 
d’une  enveloppe  à double  fond,  contenant  de  l’eau  qui  devient  pendant 
l’opération  un  cylindre  de  glace;  on  fait  plonger  en  outre  dans  le  mé- 
lange réfrigérant  une  boite  métallique  pleine  d’eau  qui  se  convertit  en 
glace.  Ce  n’est  qu’après  plusieurs  opérations  successives  que  l’on  obtient 
quelques  kilogrammes  de  glace.  On  estime  que  la  glace  préparée  par  ce 
moyen  revient  environ  à 40  cent,  le  kilog. 

Pr««arallM  ûm  Micaie  te  mimIc. 

Ce  sel  existe  en  dissolution  dans  certaines  eaux  de  sources , et  sc  dé- 
pose par  l’évaporation  à l’état  de  sulfate  double  de  soude  et  de  chaux  que 
l’on  nomme  ichJot. 

Le  schlot  traité  par  l’eau  est  décomposé  en  sulfate  de  chaux  peu  so- 
luble, et  en  sulfate  de  soude  qui  reste  dans  l’eau  et  peut  cristalliser. 

On  prépare  ordinairement  le  sulfate  de  soude  en  décomposant  le  sel 
marin  par  l’acide  sulfurique  : 

NaCJ  + FOJ,!IO  =■  NaO,SOJ  •=  HO. 


Digitized  by  Google 


100 


«ITLFATK  »K  SOTOE. 


La  décompasiliou  du  sel  marin  par  l’acide  sulfurique  s'exécute  en 
grand  dans  des  cylindres  en  fonte  qui  communiquent  avec  une  série  de 
bonbonnes  contenant  de  l'eau  destinée  à condenser  l’acide  chlorhy- 
drique (1). 

Les  premières  bonbonnes,  qui  s’échauffent  considérablement,  doivent 
plonger  dans  de  l'eau  qui  se  renouvelle  avec  lenteur  (pl.  10,  lig.  1 et  2). 

On  met  dans  chaque  cylindre  80  kilogrammes  de  sel  marin,  et  62i  ki- 
logrammes d'acide  sulfurique  à 6è°.  Dans  quelques  usines  on  a donné  à 
ces  cylindres  des  dimensions  qui  permettent  de  décomposer  à la  fois 
200  kilogrammes  de  sel  marin. 

Dans  la  plupart  des  fabriques  montées  sur  une  grande  échelle,  la  réac- 
tion de  l’acide  sulfurique  sur  le  sel  marin  s’oj)ère  dans  un  four  à réver- 
l)ère,  et  souvent  même  on  fait  dans  le  même  four  la  soude  brute  et  le 
sulfate  de  soude.  Ix  four  est  double,  sa  sole  est  divisée  en  deux  compar- 
timents elliptiques.  La  première  section  de  la  sole  est  destinée  à la  fa- 
brication de  la  soude,  la  seconde  au  sulfate  de  soude. 

La  sole  qui  sert  à la  production  du  sulfate  de  soude  est  en  grès,  celle 
qui  est  destinée  à la  soude  est  faite  en  briques. 

Dans  ce  mode  de  fabrication,  les  vapeurs  acides  et  les  produits  de  la 
combustion  se  trouvent  mélangés  ; l’acide  chlorhydrique  est  alors  difficile 
à condenser,  il  se  dégage  en  partie  dans  l’atmosphère  et  devient  nuisible 
à la  végétation . 

Pour  dissoudre  l’acide  chlorhydrique,  on  fait  circuler  les  vapeurs  dans 
une  série  de  longs  conduits,  contenant  de  l’eau  ou  du  caihonate  de 
chaux.  Ces  conduits  sont  quelquefois  pratiqués  dans  des  terrains  calcaires. 

La  décomposition  du  sulfate  de  soude  dans  les  fours  a reçu  de  ré- 
centes améliorations  sous  le  double  rapport  de  la  salubrité  de  l’opération, 
et  de  la  production  de  l’acide  chlorhydrique  (pl.  19,  fig.  1 et  2). 

La  décomposition  du  sel  se  fait  dans  des  foure  à réverbère,  dont  l’inté- 
rieur est  divisé  en  deux  compartiments  séparés  par  une  cloison  en  ma- 
çonnerie : les  deux  parties  du  four  peuvent  être  mises  à volonté  en  com- 
munication par  une  ouverture  munie  d’un  registre  et  pratiquée  dans  la 
cloison.  Dans  le  compartiment  le  plus  éloigné  du  feu,  se  loge  une  chau- 
dière en  plomb  épais,  où  se  fait  la  décomposition  du  sel,  et  l'acide  chlor- 
hydrique qui  se  dégage  est  dirigé  dans  une  série  nombreuse  de  grandes 
tourilles. 

La  chaudière  en  plomb  est  chauffée  par  l’air  chaud  du  foyer,  qui,  après 
avoir  traversé  le  premier  compartiment,  est  dirigé  par  des  canaux  au- 
dessous  de  celte  chaudière,  et  se  rend  ensuite  dans  une  cheminée  d’ap- 
pel en  traversant  une  série  de  tourilles  où  se  condense  la  petite  quantité 

(I)  U'aprè.s  les  règlements  de  l’administration  des  douanes  , le  sel  inartn  qui  sert 
a la  rubrication  du  sulfalo  de  soude  est  mèléù  17  pour  cent  do  sulfate  de  soude  , un 
demi  pour  cent  de  charbon  de  bois,  et  un  qu.'irl  pour  cent  de  goudron. 
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d’acide  entraîné.  Lorsque  le  mélange  d'acide  et  de  sel  qui  se  trouve  dans 
la  chaudière  est  devenu  pâteux,  on  le  porte  avec  des  pelles  creuses  dans 
le  compartiment  placé  près  du  foyer  au  moyen  de  l’ouverture  qui  a été 
ferme»  pendant  tout  le  i-este  de  l’opération.  La  dtkoinposilion  s’achèv 
alors,  et  le  sulfate  de  soude  se  calcine  au  rouge. 

Par  le  procédé  des  cylindres  l’on  obtient  125  à 130  d’acide  chlorhy- 
drique à 22»  p.  100  de  sel;  par  le  procédé  des  fours  à double  comparti- 
ment, en  opérant  avec  lenteur,  on  condense  105  à 110  d’acide  chlorhy- 
drique pour  100  p.  de  sel. 

Le  sulfate  de  soude  peut  se  retirer  aussi  des  eaux-mèies  des  marais 
salants,  comme  nous  l’avons  dit  en  traitant  du  sel  marin.  11  se  trouve  en 
efflorescence  sur  quelques  laves  du  Vésuve  ; il  existe  sur  les  parois  de 
certaines  mines,  et  en  dissolution  dans  les  eaux  de  plusieui-s  lacs  de  l’Au- 
triche et  de  la  basse  Hongrie. 

M.  Casaseca  l’a  trouvé  à l’état  anhydre  dans  les  environs  de  Madrid,  et 
lui  a donné  le  nom  de  thenardite. 

UMfe». 

Les  usages  du  solfate  de  soude  sont  importants;  ce  sel  sert  princi[>ale- 
ment  à la  fabrication  de  la  soude  artificielle  et  du  verre. 

Il  est  employé  en  médecine  comme  pni'gatif. 

BISULFATE  DE  SOUDE.  NaO, (80^)2,3110. 

Le  bisulfate  de  soude  est  très  soluble  dans  l’eau,  il  cristallise  en  prismes 
déliés  qui  sont  légèrement  déliquescents  ; sa  réaction  est  fortement  acide  : 
chauffé  à une  température  d’un  rouge  sombre,  il  abandonne  d'abord  son 
eau  de  cristallisation  et  produit  ensuite  de  l’acide  sulfurique  anhydre. 

On  produit  ce  sel  en  traitant  du  sulfate  de  soude  anhydre  ])ar  de  l’acide 
sulfurique  mono-hydraté,  à son  maximum  de  concentration. 

Le  bisulfate  de  soude  peut  servir  à piéparer  de  l’acidc  sulfurique 
fumant. 

SULFITE  DE  SOUDE.  NaO,SO2,10HO. 

Le  sulfite  neutre  de  soude  cristallise  en  prismes  obliques  qui  contien- 
nent 10  équivalents  d’eau.  Lors<(u’on  le  soumet  à la  chaleur,  il  se  décom- 
pose et  laisse  un  résidu  de  sulfate  de  soude  et  de  sulfure  de  sodium  ; 
sa  réaction  est  faiblement  alcaline;  sa  saveur  est  sulfureuse  ; on  l’ob- 
tient eu  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfureux  dans  du  carbonate 
de  soude. 

Il  existe  un  bisulfite  de  soude  qui  a pour  formule  ; NaO,2SO*  ; ce  sel 
cristallise  eu  cristaux  iiTégulicrs  et  opaques;  sa  réaction  est  acide  \ lors- 
qu’on le  cbauflé , il  décrépite,  et  se  fond  en  se  décomposant. 
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Jusque  dans  cos  dernières  annà-s,  les  sulfites  n’avaienl  j>as  encore  roçu 
d'applications  assez  nombreuses  pour  que  l'on  dût  entreprendre  de  les 
fabriquer  sur  une  grande  échelle;  diverses  applications  récentes  des  sul- 
fites ont  engagé  M.  Kulilniann  à étudier  la  fabrication  industrielle  de  ces 
sels. 

On  peut  obtenir  en  grand  les  sulfites  de  chaux  et  de  soude , en  fai- 
sant arriver  un  courant  d'acide  sulfureux  sur  de  la  chaux  humide  et  sur 
des  cristaux  de  carbonate  de  soude  humectés;  la  combinaison  se  fait  avec 
dégagement  de  chaleur  ; l'acide  sulfureux  est  produit  par  la  combustion 
du  soufre  dans  un  foyer  à tirage  continu  ; la  chaux  et  le  carbonate  de 
soude  sont  placiis  dans  des  cuisses  cloisonnées  , et  présentent  au  gaz  une 
grande  surface  absorbante. 

Cette  pré[)aration  des  sulfiUis  se  combine  facilement  avec  la  fabrication 
de  l'acide  sulfurique;  un  p<nit  en  effet  faire  entrer  dans  les  chambres  de 
plomb,  l'excès  d'acide  sulfureux  entraîné  par  l'air  après  la  saturation  des 
alcalis. 

L'emploi  des  sulfites  préparés  par  un  procédé  économique  peut 
prendre  un  grand  développement.  Déjà  ces  sels  sont  employés  sous  le 
nom  à’antichlore  pour  enlever  aux  dis,  aux  tissus,  ou  à la  (làtede  papier, 
l'odeur  du  chlore  qu'ils  contractent  par  le  blanchiment.  M.  Kuhl- 
mann  a constaté  qu'en  ajoutant  aux  vins  blancs,  au  moment  de  leur  mise 
en  bouteilles,  une  très  [letite  quantité  de  sulfite  de  soude  ou  de  sulfite 
de  chaux,  on  empêche  ces  vins  de  brunir  a l'air.  Les  sulfites  peuvent 
servir  aussi  dans  la  fabrication  du  sucre  de  betteravas , pour  enlever  tout 
germe  de  fermentation  dans  le  lavage  des  sacs  et  des  ustensiles.  L'nddi- 
tion  des  sulfites  à la  pulpe  de  betteraves  l'empéche  de  se  colorer  à l'air, 
et  permet  de  conserver  les  sucs  uii  certain  temps  sans  fermentation',  lors- 
que le  travail  ne  s'exécute  pas  avec  une  assez  grande  rapidité. 

HYPOSULFITE  DE  SOüDB.  NaO,SH)’,5HO. 

Ce  sel  a été  signalé  en  1802  par  Vauquelin,  dans  les  résidus  de  la  fa- 
brication de  la  soude  artificielle. 

Il  est  blanc,  transparent,  inaltérable  à l'air,  inodore,  très  sohible  dans 
l'eau  et  insoluble  dans  l’alcool.  Il  cristallise  en  grands  prismes  rliorabof- 
(faux  terminés  aux  deux  bouts  par  une  face  oblique  , et  dont  les  arètre 
aiguës  sont  remplacées  par  des  faces. 

Il  est  très  employé  dans  la  préparation  des  images  daguerriennes , et 
depuis  quelque  temps  on  l'a  utilisé  dans  l’art  des  embaumements. 

Lorsqu’on  le  chauffe  en  vases  clos,  il  éprouve  d’abord  la  fusion  aqueuse, 
puis  se  décompose  en  pentasulfure  de  sodium  et  en  sulfite  de  soude  ; 

4è\aO,SW)  = 3<NaO,SOJ)  -f  .NaS-'. 
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L’hjposullitc  de  soude  dissout  très  facilement  l’oxide  dcniereurc;  la 
liqueur  devient  fortement  alcaline  ; il  se  forme  un  sel  double  qui  se  dé- 
compose facilement  en  abandonnant  du  sulfure  de  mercure.  L’hypostl- 
fite  de  soude  dissout  également  le  chlorure  d’argent  et  forme  un  hypo- 
sulfite  double  de  soude  et  d’oxide  d’argent. 

Lorsqu’on  traite  l’hyposulfite  de  soude  par  le  chlorure  d’or,  il  se  fait  du 
tétrathionatc  de  soude,  du  chlorure  de  sodium  et  un  hyposulfite  double 
de  soude  et  de  protoxide  d’or.  Ce  dernier  sel,  étudié  par  MM.  Fordos  et 
Gelis,  est  aujourd’hui  employé  pour  fixer  les  images  daguerrieiines  ; il  a 
pour  formule  : 

(Au»0,S>0J),  (3(NaO,SW)),  û HO. 

On  peut  obtenir  l’hyposulfite  de  soude  : 

1'  En  cxfiosant  pendant  longtemps  à l’air  les  différents  sulfures  de 
sodium  ; 

2°  En  faisant  passer  de  l'acide  sulfureux  dans  le  pcntasulfure  de  so- 
dium et  en  prolongeant  le  dégagement  jus(]u’à  ce  que  la  liqueur  se 
décolore  ; 

3*  Le  procAklé  le  plus  simple  et  celui  qui  fournit  en  même  temps  le  sel 
le  i>lus  pur,  consiste  à saturer  de  soufre  une  dissolution  de  sulfite  neutre 
de  soude  à l’aide  de  l’ébullition,  à évaporer  la  liqueur  et  à la  laisser  cris- 
talliser spontanément. 

lODATK  DB  SOUDE.  Na0,10*. 

Ce  sel  présente  une  grande  analogie  avec  l’iodate  de  potasse  ;■  on  le 
prépare  comme  ce  dernier  sel,  en  rt'mplaçant  la  potasst;  par  la  soude. 

D’après  M.  Millon,  l’iodate  de  soude  s’unit  à l’eau  en  plusieurs  propor- 
tions ; il  se  combine  aussi  avec  plusieurs  équivalents  d’acide  iodiquepour 
former  des  iodates  acides  qui  sont  incristallisables. 

HKPTA-IODATB'  DK  80UDB.  NaO,IO\ 

Ce  sel  est  blanc  et  cristallin.  Il  est  décomjwsable  par  la  chaleur  ; 
lors(iu’on  le  chauffe,  il  di'gage  8 «i(|uivalenls  d’oxigène  et  donne  de  l’io- 
durede  sodium. 

Il  existe  un  hepta-iodat(>  de  soude  basique  (NaO)*,IO’,  remarquable 
par  son  peu  de  solubilihi  dans  l’cau  et  qui  sert  à caractériser  lu  soude. 
Ce  «:1  s’obtient  en  ajoutant  environ  3 é(]uivalcats  de  soude  à un  équi- 
valent d’iodate  de  soude  , en  dissolvant  ces  deux  cor|>s  dans  une  petite 
quantiU-  d’eau  et  faisant  passer  dans  le  mélange  un  courant  de  chlore 
jusqu’à  refus. 
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CABI!0.>AT[;  DE  SOLDE.  NaO,COî,lüHO. 

Le  carbonate  de  soude  est  un  .sel  blanc , inodore,  d’une  saveur  àcrc  et 
légèrement  caustique  , d’une  réaction  alcaline.  11  est  très  soluble  dans 
l’eau  bouillante,  et  cristallise  en  gros  prismes  rhomboidaux  qui  contien- 
nent 10  équivalents  d’eau  ou  62,69  pour  cent. 

Daprès  M.  Poggiale  : 


100  p.  d'eau  à 

0*  dissolvent 

7,08  de  carbonate  de  soude. 

100  — 

16°  — 

16,66 

— 

100  — 

20"  — 

25,83 

— 

100  — 

25"  — 

30,83 

— 

lOO  — 

30"  — 

35,90 

100  — 

104°  — 

48,5 

— 

E.\pos<!  à l’air,  le  carbonate  de  soude  perd  une  partie  di;  son  eau  de 
cristallisation,  et  s’eflleurit.  \ lOOdegrés,  il  dégageses  10  équivalentsd’eau 
et  subit,  vers  le  rouge  vif,  la  fusion  ignée,  sans  éprouver  d’ailleurs  aucune 
dticomposition. 

Si  au  lieu  de  chauffer  le  carbonate  de  soude  à la  tenipi-rature  de  100", 
on  le  porte  à 34°,  il  éprouve  la  fusion  aqueuse  ; en  évaporant  la  masse 
fluide  à 70  ou  80°,  on  obtient  des  cristaux  quadrilatères,  contenant  un 
équivalent  d'eau  ou  14,77  pour  cent. 

Ce  carbonate  mono-hydraté  exposé  à l’air  re|»rend  4 étjuivalents  d'eau 
et  forme  un  carbonate  de  soude  , NaO,COï,5Hü  , qui  se  produit  aussi 
quand  on  abandonne  à l’air  le  carbonate  cristallisé. 

Les  eaux-mères  d’où  le  sel  mono-hydraté  s’est  déposé  étant  évaporées 
vers  34°,  donnent  également  des  cristaux  qui  contiennent  5 équivalents 
d’eau.  Ces  cristaux,  très  peu  altérables  à l’air,  dérivent  d’un  octaèdre  à 
base  rhombe  ; si,  au  lieu  de  faire  cristalliser  le  carbonate  de  soude  à 34°, 
on  refroidit  la  liqueur  Jusqu'à  16  ou  18°,  avant  qu’elle  commence  à 
cristalliser,  on  obtient  des  cristaux  transparents  rectangulaires,  qui  con- 
tiennent 8 équivalents  d’eau.  En  résumé,  il  existe  quatre  hydrates  de  car- 
bonate de  soude. 

1°  .\aO,COî,HO; 

' 2"  NaO,CO’,5flO  ; 

3"  NaO,CO’,8UO  ; 

4*  NaO,CO>,10HO. 

Le  dernier  de  ces  hydrates  est  le  mieux  connu  ; c’est  lui  qui  se  dépose 
d’une  dissolution  de  carbonate  de  soude  qui  cristallise  à la  tcm}>érature 
ordinaire. 

Le  carbonate  de  soude  est  décomposé  à une  chaleur  rouge  par  la  va- 
peur d’eau  qui  en  dégage  tout  l’acide  carbonique  et  produit  de  l’hydrate 
de  soude  NaO, HO. 

Le  phosphore  agit  sur  ce  sel,  comme  sur  le  carbonate  dépotasse,  à une 


Digilized  by  Google 


r.AHBU.NATfc  DK  SOUDK.  103 

cluileur  élevée;  il  s’eiupai'e  de  l’oxigène  de  l’acklo  carbüiii<{ue,  et  met  à 
nu  le  carbone  en  produisant  du  phosphate  de  soude. 

La  chaux,  la  barite,  la  strontiane  et  la  magnésie,  décomposent  le  car- 
bonate de  soude,  s’emparent  de  l'acide  carbonique  et  isolent  la  soude. 

Pr^puratloD  du  rarbonaie  de  «oiide 

Pendant  longtemps  le  carbonate  de  soude  employé  dans  Tindustrie  était 
retiré,  soit  des  plantes  marines,  comme  les  fucus,  les  varechs,  soit  de  cer- 
taines plantes  terrestres , comme  le  salsola  soda  ou  barille , qui  croissent 
sur  les  bords  delà  mer.  On  brûlait  ces  plantes,  et  on  retirait  de  leurs  cen- 
dres par  la  lixiviation  et  l’évaporation , des  sels  plus  ou  moins  riches  eu 
carbonate  de  soude,  qui  portaient  les  noms  de  Soudes  de  varech,  soudes 
d“ Alicante,  de  Carthagène,  deMalaga,  de  Narbonne,  d’ Aigues-Mortes.  L’ex- 
ploitation de  ces  soudes  naturelles  est  devenue  presque  nulle,  depuis  que 
Leblanc  a donné  les  moyens  de  préparer  artificiellement  le  carbonate  de 
soude  en  décomposant  par  la  craie  et  le  charbon  le  sulfate  de  soude  que 
l’on  produit  en  traitant  le  sel  marin  jiar  l’acide  sulfurique. 

Cette  découverte  est  considérée  à juste  titre  comme  l’une  des  plus 
importantes  qui  aient  jamais  été  faites  dans  les  arts  industriels.  Le  pro- 
cédé de  Leblanc,  i)crfectionné  par  d’Arcet  et  .\nfrye,  est  aujourd’hui  em- 
ployé exclusivement  pour  la  fabrication  du  carbonate  de  soude.  Nous  le 
ilécrirons  avec  quelques  détails. 

On  introduit  dans  un  fourneau  à réverbère  de  forme  elliptique,  dont 
la  sole  construite  en  briques  réfractaires  présente  une  grande  surface, 
un  mélange  grossier  de  ûOO  kilogrammes  de  sulfate  de  soude  anhydrt', 
ÙOO  kilogrammes  de  craie  desséchiie , et  135  à HO  kilogrammes  de  char- 
bon de  terre  (pl.  20,  fig.  1 et  2). 

Ces  matières  sont  brassées  de  temps  en  temps  avec  un  ringard  en  fer  ; 
elles  se  ramollissent  à une  température  rouge,  acquièrent  |>eu  a jjeu  une 
consistance  p&teuse , en  laissant  dégager  une  grande  quantité  de  gaz  qui 
brûle  avec  une  flamme  bleue.  Après  quatre  ou  cinq  heuris  de  calcination, 
le  mélange  demi-fluide  est  brassé  de  nouveau,  ramené  sur  les  bords  du 
fourneau  avec  un  râteau  de  fer,  et  introduit  dans  une  espèce  de  brouette 
en  uMe épaisse,  où  on  le  laisse  se  refroidir.  Ce  produit  est  appelé  soude 
artificielle  brute.  Le  mélange  ci-dessus  indiqué  donne  de  550  à 600  kilo- 
grammes de  soude  brute,  marquant  38  à û0°. 

Deux  ouvriers  peuvent  en  fabriquer  plusieurs  milliers  de  kilogrammes 
par  jour. 

La  soude  brute  est  d’un  gris  bleuâtre;  elle  est  un  pou  jxjreuse  ; expo- 
sée à l’air  humide,  elle  se  délite  et  devient  friable.  Lorsque  sa  fabrica- 
tion est  récente , elle  présente  une  assez  grande  dureté.  On  la  pulvérise 
alors , ou  on  la  concasse  puis  on  la  soumet  à l’action  de  l’eau  chaude , 
qui  dissout  toutes  les  parties  solubles  qu’elle  contient.  Le  sulfure  ou 
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l’oxi-sulturo  de  calcium,  le  charbon  en  excès,  sont  séparés  par  décanta- 
tion. Lu  dissolution  est  évaporée  dans  des  chaudières  en  fer.  I>î  car- 
bonate de  soude  se  précipite  au  fond  du  vase  ; on  l’cnlèvé  avec  des  écu- 
moirs  à mesure  qu’il  se  dépose , et  on  le  met  à égoutter. 

Le  carbonate  ainsi  dépos*';,  après  sa  calcination  dans  un  four  à réver- 
bère, est  souvent  livré  à l’industrie  dans  c«‘t  éUit. 

Pour  achever  la  puriûcation , on  soumet  quelquefois  le  carbonate  de 
soude  à une  nouvelle  dissolution,  et  l’on  évapore  cette  dissolution  à soc. 

Ce  produit  est  désigné  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  >el  de  soude. 
Son  degié  alcalimétrique  varie  de  tiü  à 93° , suivant  qu’il  contient  des 
quantités  plus  ou  moins  cx>nsidérables  de  sulfate  de  soude  ou  de  sel  ma- 
rin non  dt'KX>mposé.  Dans  quelques  circonstances , les  degrés  sont  même 
affaiblis  à dessein  par  l’addition  du  sel  marin  impur,  provenant  du  les- 
sivage des  soudes  de  varech.  Le  d(‘gré  ordinaire  du  sel  de  soude  est  80". 

Lorsqu'il  s'agit  de  fabriquer  dos  sels  de  soude  à 92  ou  93* , on  pro- 
cède à la  purification  du  carbonate  de  soude  par  voie  de  cristallisiUion , 
afin  d’enlever  par  les  eaux-mères  les  sels  étrangers.  I^es  cristaux  ainsi 
obhnius,  privés  jmr  la  dessiccation  de  leur  eau  de  cristallisation,  donnent 
les  sels  les  plus  riches  en  degrés. 

Lorsqu'on  fuit  cristalliser  deux  fois  le  carbonate  do  soude,  on  obtient 
des  cristaux  très  blancs,  qui  sont  livrés  au  commerce  sous  le  nom  do 
cristaux  de  soude,  et  dont  il  se  fait  aujourd’hui  une  grande  consommation. 
Ce  pnxluit,  présentant  un  titre  toujours  asses  uniforme,  donne  au  con- 
sommateur une  grande  garantie  de  régularité  dans  le  travail;  il  est  d’ail- 
leurs débarrassé  de  la  soude  caustique , qui  fait  partie  des  sels  de  soude, 
et  qui , dans  quelques  fabrications , peut  donner  des  résultats  défavo- 
rables. 

Le  lessivage  do  la  soude  brute  peut  se  faire  dans  un  appareil  de  dé- 
placement(pi.  20,iig.  3). 

La  soude  est  introduite  dans  des  paniers  en  tôle,  dont  le  fond  est 
|)crcé  de  trous;  ces  paniers  sont  transportés  au  moyen  de  |ioulies  dans 
des  vases  placés  au-dessous  les  uns  des  autres , et  re.mplis  d’eau , où  la 
dissolution  doit  s’opérer;  des  tuyaux  de  fonh;  font  communiquer  la  par- 
tie inférieure  d’un  vase  avec  la  partie  supérieure  du  vase  suivant;  la  dis- 
solution est  ensuite  décantée  dans  des  chaudières  d’évaporation  , disposées 
en  gradins  (pl.  20,  fig.  4). 

Les  eaux-mèi'es  de  la  soude  artificielle  aoiit  fortement  colorées  en 
brun  rougeâtre  par  la  présence  des  polysulfures.  Lorsqu’elles  ne  donnent 
plus  de  carbonate  de  soude , on  les  évapore  à soc , et  on  fait  rentrer  le 
résidu  de  l’évaporatiou  dans  le  four  à réverbère , où  on  le  calcine  avec  de 
la  craie,  du  charbon  et  du  sulfate  do  soude. 

Quelquefois  on  chauffe  les  sels  d’eau x-mères  avec  de  la  sciure  de  bois, 
des  |Kimmes  de  terre  ou  d’autres  niatièi'es  organiques , et  on  |>rocèdc  à 
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un  nouveau  lessivage  ; pendant  celte  calcination , il  se  dégage  beaucoup 
d'hydrogène  sulfuré,  et  la  soude  se  trouve  plus  complètement  carbonatéc. 

Nous  donnerons  maintenant  la  théorie  de  la  fabrication  de  la  soude 
artificielle. 

L’expérience  démontre  que  l’on  peut  remplacer  dans  cette  fabri- 
cation le  carbonate  de  chaux  par  de  la  chaux  caustique , ce  qui  in- 
dique que  l’acide  carbonique  de  la  craie  se  dégage,  et  ne  joue  aucun  rôle 
dans  la  production  du  carbonate  de  .soude.  S<;ulement,  comme  cet  acide 
carbonique  se  dégage  au  rouge  en  présence  d’une  masse  qui  contient 
beaucoup  de  charbon , on  conçoit  qu’une  partie  de  ce  gar  puisse  se 
changer  en  oxide  de  carbone  qui , en  brûlant,  augmente  la  température 
du  four. 

L’acide  sulfurique  du  sulfate  de  soude  est  décomposé  par  le  charbon , 
elles  3 équivalents  d’oxigène  qu’il  contient,  ainsi  que  l’équivalent  d’oxi- 
gi’ne  de  la  chaux,  produisent,  avec  2 équivalents  de  carbone,  2 é<|uiva- 
lents  d’acide  carbonique.  Un  de  ces  équivalents  d’acide  carlwnique  s’unit 
à la  soude  pour  donner  naissance  h du  carbonate  de  soude,  et  le  calcium 
se  combinant  au  soufre,  forme  du  sulfure  de  calcium  : il  résulte  donc  de 
cette  réaction  un  équivalent  de  carbonate  de  soude , un  équivalent  de 
sulfure  de  calcium,  et  un  équivalent  d’acide  carbonique. 

C»0  4-  NaO,SO>  + 2C  =■  NaO.CO*  + NaS  + CO». 

Nous  devons  dire  toutefois  que  la  réaction  n’est  pas  aussi  simple  que 
le  repréeente  la  formule  précédente. 

Ainsi,  ce  n’est  pas  du  sulfure  de  calcium  pur  qui  prend  naissance , 
mais  un  oxisulfurc  de  calcium.  Ce  corps  est  du  reste  moins  soluble  dans 
l’eau  que  le  monosuifure  de  calcium,  et  il  est  facile  après  la  calcination 
de  séparer,  au  moyen  de  l’eau,  l’oxisulfure  de  calcium  du  carbonate  de 
soude  qui  s’est  produit. 

Le  carbonate  de  soude  est  mélé  souvent  de  soude  caustique,  qui  pro- 
vient de  l’action  du  charbon  sur  le  carbonate  de  soude,  qui  décompose 
ce  sel  en  oxide  de  carbone  et  en  soude. 

La  proportion  de  soude  libre  est  d’autant  plus  considérable  dans  le 
carbonate  de  soude  qu’on  a forcé  davantage  la  dose  du  charbon  , et 
qu’on  a porté  le  mélange  à une  température  plus  élevée.  On  trouve  dans 
le  commerce  des  sondes,  d’ailleurs  recherchées  pour  certains  usages,  qui 
contiennent  10  à 15  p.  100  d’alcali  libre. 

Le  monosulfure  et  le  polysulfure  de  sodium,  qui  existent  toujours  dans 
la  soude  brute,  proviennent  de  la  décom|>oeition  directe  d’une  petite 
quantité  de  sulfate  de  soude  par  le  charbon.  Cessulfnres,  en  s’oxidant , 
donnent  naissance  ultérieurement  a des  sulfites  et  à des  hyposulfites  ; il 
est  donc  utile  de  laisser  les  soudes  brutes  se  déliter  à l’air  avant  de  les 
lessiver. 


Digilized  by  Google 


lut*  i;.\u»o.\ATi  bt  sui;i)E. 

La  t'uc'ilitt!  avec  lai|uellc  le  sulfate  de  soude  est  dé«)iiiposé  par  le  char- 
bon j)erniet  de  donner  une  autre  thc’orie  de  la  furniation  de  la  sourie 
artificielle.  On  peut  admettre  en  effet  que  le  sulfure  de  sodium  se  forme 
d’abord  par  l’action  di'-soxidante  du  cliarbou  sur  le  sulfate  de  soude, 
et  que  ce  corps , en  réagissant  sur  la  chaux  «n  présr'iice  de  l’acide  carbo- 
nique , produit  du  sulfure  de  calcium  et  du  carbonate  de  soude  : 

>a.S  q-  CO’  -f  CaO  = NaO.CO’  Ca.S. 

Quel((ues  chimistes  ont  émis  l’opinion  que,  dans  la  fabrication  de  la 
soude,  le  sulfate  alcalin,  chauflé  avecdu  carbonate  de  chaux,  produit  du 
carbonate  de  soude  et  du  sulfate  de  chaux,  et  ({ue  ce  dernier  sel  était 
décomposé  ensuite  par  le  charbon,  en  sulfure  de  calcium  et  en  acide  car- 
bonique. Cette  théorie  ne  semble  pas  fondée,  car  l’expérience  démontre 
que  le  sulfate  de  soude  calciné  avec  la  craie  ne  forme  pas  de  carbonate  de 
soude. 

Le  carbonate  de  soude  du  commerce  n’est  pas  pur  ; il  contient  <jrdi- 
nairement  du  chlorure  de  sodium  et  du  sulfate  de  soude  : on  le  puritie  en 
le  faisant  dissoudre  dans  de  l’eau  bouillante,  et  en  troublant  la  crLsUdli- 
sation  jusqu’à  ee  que  la  liqueur  soit  complètement  refroidie.  La  poudre 
cristalline  qui  se  dépose  est  lavije  sur  un  entonnoir  avec  de  petites 
quantités  d’eau  distillée  froide , ((u’on  ivnouvelle  jusqu’à  ce  que  le  sel 
es.sayé  ne  contienne  plus  ni  chlorure  ni  sulfate.  On  reconnaît  que  ce  sel 
est  pur  en  le  dissolvant  dans  l’eau , en  acidulant  sa  dissolution  par  l’u- 
cide  pur,  et  en  s'assurant  que  cette  dissolution  n'est  troublée  ni  pai’  l’azo- 
tate d’argent  , ni  par  le  chlorure  de  barium. 

l’MCM. 

Le  carbonate  de  soude  sert  dans  la  fabrication  du  verre  et  des  savons, 
qui  en  consomment  des  quantités  énornuîs.  On  l’emploie  aussi  dans<{uel- 
ques  o})érations  de  teinture,  et  principalement  dans  le  les.sivage  des  tils 
et  des  tissus.  La  soude  bnit*î,  mélée  à de  la  chaux  vive  et  lessive^,  four- 
nit une  liqueur  qui  sert  it  fabriejucr  le  savon  de  Mai'seille. 

BICARBO>ATE  DK  SOUDE.  NaO,(CO’)’,HO. 

Ce  sel  est  blanc  et  cristallise  en  prismes  rectangulaires  à U pans  ; sa 
réaction  est  alcaline;  sa  saveur  est  .salée,  mais  beaucoup  moins  caus- 
tique que  celle  du  carbonate  neutre.  100  parties  d’eau  en  dissolvent 
10,04  à -|-  10”,  et  16p-,69à  -|-  70,  d’après  M.  Foggialc. 

Au-dessus  de  70°,  une  dissolution  de  bicarbonate  de  soude  commence 
à laisser  dégager  de  l’aeide  carbonique.  Ce  dégagement  devient  très  ra- 
pide dans  l'eau  bouillante,  et  le  sel , passant  par  l’état  de  sesquicarlxH 
nate,  se  change  bientôt  en  carbonate  neutre.  A la  lemi)érature  oniinaire. 
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une  dissolution  de  bicarbonate  de  soude  se  décompose  aussi,  mais  avec 
beaucoup  de  lenteur. 

Le  bicarbonaU;  de  soude  sec  se  conserve  à l’air  sans  se  décomposer; 
mais  lors(]u’on  l'abandonne  pendant  plusieurs  mois  dans  un  air  chargé 
d’humidité , il  penl  de  l’acide  carbonique , et  laisse  un  résidu  de  carbo- 
nate neutre  de  soude  qui  contient  5 t-quivalents  d’eau;  NaO,CO’,5HO. 

Le  bicarbonate  de  soude  pur  ne  trouble  pas  à froid  la  dissolution  des 
sels  de  magnésie.  Cette  propriété  sert  à le  faire  distinguer  du  carbonate 
neutre  et  du  sesquicarbonaU;  de  soude,  qui  forment  un  précipité  de  sous- 
carbonate  dans  les  sels  de  magnésie. 

Pour  constater  ce  dernier  caractère,  il  faut  employer  un  sel  de  ma- 
gnésie qui  ne  contienne  pas  une  grande  quantité  d’acide  libre,  parce  que 
le  carbonate  neutre  céderait  la  moitié  de  sa  base  à l’acide,  et  se  chan- 
gerait ainsi  en  bicarbonate  (jui  ne  précipiterait  plus  les  sels  roagnésien.s. 

On  obtient  le  bi-carbonate  de  soude  en  cristaux  transparents , d’un 
volume  quelquefois  considérable,  en  faisant  passer  de  l’acide  carbonique 
jusqu’à  refus  dans  une  dissolution  de  carbonate  de  soude  neutre. 

On  prépare  souvent  le  bi-carbonate  de  soude  pour  les  usages  de  la 
médecine,  en  soumettant  à l’action  de  l’acide  carbonique  les  cristaux  de 
carbonate  de  soude  du  commerce.  Dans  ce  cas,  le  bicarbonate  se  pré- 
stmteeu  masses  amorphes  et  opaques. 

Le  bicarbonate  de  soude  est  employé  en  médecine  dans  la  préparation 
des  pastilles  de  Vichy  et  dans  le  traitement  des  affections  calculeuses. 

SESQL'ICARBONATE  DE  SOUDE.  (NaO'/,(CO’)’,4HO. 

Ce  sel  pourrait  être  considéré  comme  formé  par  la  combinaison  d’é- 
quivalents égaux  de  carbonate  neutre  et  de  bicarbonate  de  soude.  On  le 
désigne  quelquefois  dans  le  commerce  sous  les  noms  de  Natron , de  sel 
de  Trôna.  Il  existe  en  grandes  quantités  dans  certains  lacs  d’Égypte,  en 
Hongrie,  et  surtout  en  Afrique.  Ce  sel  est  souvent  mêlé  de  carbonate 
neutre  de  soude  : il  contient  aussi  du  sulfate  de  soude  et  du  sel  marin. 

M.  Gay-Lussaca  trouvé  du  sesqui-carbonate  de  soude  cristallisé  dans 
des  fissures  de  rochers,  sur  la  jetée  dujmrt  de  Cherbourg. 

Le  sesqui-carbonate  de  soude  prend  naissance  par  l’action  de  la  chaleur 
sur  une  dissolution  de  bi-carbonate  de  soude.  Lorsque  la  dissolution  est 
concentrée , la  liqueur  laisse  déposer  en  se  refroidissant  du  sesquicarbo- 
nate  de  soude. 

Si  l’on  verse  lentement  de  l’alcool  sur  une  solution  de  sesqui-caiho- 
nate  de  soude,  de  telle  sorte  que  les  deux  liqueurs  ne  se  mélangent  pas, 
et  qu’on  abandonne  le  tout  au  repos , le  sesquicarbonate  se  dédouble 
peu  à peu  en  bicarbonate  qui  cristallise,  et  en  carbonate  neutre  qui  reste 
dissous,  I 
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CARDONATE  DOIDLE  DE  POTASSE  ET  DE  SOUDE. 

Le  carbonate  de  soude  et  le  carbonate  de  potasse  s’unissent  directe- 
ment par  voie  de  fusion.  Lorsqu’on  chauffe  des  équivalents  égaux  de  ces 
deux  sels , on  obtient  une  combinaison  plus  fusible  que  chacun  d’eux 
en  particulier.  M.  Bei-zélius  pense  même  que  ce  mélange  pourrait  être 
employé  pour  opérer  par  la  voie  sèche  la  décomposition  de  certains  mi- 
nerais, qui  seraient  mieux  pénétrés  par  ce  sel  double  que  par  un  carbo- 
nate alcalin  qui  est  moins  fusible. 

Lorsqu’on  soumet  à l'évaporation  des  mélanges  en  proportions  diffé- 
rentes de  carbonates  de  soude  et  de  potasse , on  obtient  des  cristaux 
transparents,  qui  ont  pour  formule  : 2(NaO,Cf^),(KO,CO’),18HO. 

Ces  cristaux  peuvent  se  dissoudre  et  se  reproduire  indéfiniment  dans 
une  eau  chargée  de  carbonate  de  potasse.  Mais  lorsqu’on  les  dissout  dans 
l’eau  pure , ils  se  décomposent  en  grande  partie , et  laissent  déposer  du 
carbonate  de  soude  ; l’eau-mère  donne  encore  des  cristaux  de  carbonate 
double. 

Ce  sel  doubles  été  étudié  et  décrit  par  M.  F.  Margueritte.  D’après  ce 
chimiste , les  pota.sses  du  commerce,  les  sels  de  potasse  et  de  soude  pro- 
venant de  l’incinération  des  plantes  ou  de  certaines  opérations  indus- 
trielles, contiennent  souvent  du  carbonate  double  dè  potasse  et  de  soude. 
M.  Margueritte  a obtenu  d’abondantes  cristallisations  de  ce  sel  double  en 
évaporant  les  dernières  eaux-mères  de  la  fabrication  du  cyano-ferrure  de 
potassium  ; M.  Dubrunfault  a constaté  sa  présence  dans  les  produits  de  la 
calcination  des  mélasses  fermentées. 

L’analyse  de  ce  sel  peut  être  faite  facilement  au  moyen  de  l’acide 
chlorhydrique  et  en  évaporant  la  liqueur  à sec;  il  se  forme  un  mélange 
de  chlorure  de  sodium  et  de  chlorure  de  potassium  que  l’on  analyse  par 
la  métliode  qui  a été  décrite  à l’article  chlorure  de  potassiiim. 

PHOSPHATES  DE  SOUDE. 

Les  phosphates  de  soude  ont  été  particulièrement  examinés  par  M.  Gra- 
ham  : ces  sels,  une  fois  desséchés,  peuvent  être  représentés  par  les  for- 
mules suivantes  ; 

Pliosphaie  de  soude  basique.  . . (MaOl’.PhO*  ( 

Phosphate  de  soude  neutre  . . . (NaO)’,llO,PhO*  ; 

Phosphate  de  soude  acide  ....  NaO,3HO,PbO^. 

En  admettant  avec  M.  Graham  que  l’acide  phospborique  est  un  acide 
tribasique,  c’est-à-dire  que  pour  former  des  sels  cet  acid*  pr^ni  con- 
stamment 3 équivalents  de  base,  et  que,  dans  certains  phosphates,  l’eau 
fonctionne  comme  une  véritable  base , on  voit  que  dans  le  phosphate  ba- 
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sique  les  3 équivalents  de  base  sont  3 équivalents  do  soude  ; dans  le 
phosphate  neutre,  les  3 équivalents  de  base  sotit  2 équivalents  de  souih; 
et  un  équivalent  d'eau  l'oiictionnant  comme  base;  dans  le  phosphate  acide 
de  soude,  les  3 équivalents  de  base  sont  2 équivalents  d'eau  jouant  le 
rôle  de  base , et  le  troisième  é<iuivalent  de  base  est  un  équivalent  de 
soude. 

FHOSPUATE  NEUTRE  DE  SOUDE.  (NaO)*,HO,PhO*,2GHO. 

Ce  sel  cristallise  en  prismes  rhomduldaux  obliques  qui  s’eiïleurisseDt 
facilement.  D’après  M.  Malaguti , le  phosphate  de  soude  neutre  perd 
26  équivalents  d’eau  lorsqu'on  le  chauffe  à 100"  ; le  27'  équivalent  d’eau, 
qui  n’est  plus  de  l’eau  de  cristallisation,  mais  de  l’eau  basique,  ne  sedé- 
gB{;e  qu’à  une  température  beaucoup  plus  élevée.  Lorsque  ce  sel  se  dé- 
pose dans  une  liqueur  dont  la  température  dépasse  30°,  il  ne  prend  que 
15  équivalents  d’eau  en  cristallisant. 

Le  phosphate  de  soude  neutre  se  dissout  dans  U p.  d’eau  froide  et  dans 
3 p.  d’eau  bouillante. 

Ce  sel  a une  réaction  légèrement  alcaline  : il  forme  dans  les  dissolu  lions 
d’azotttte  d’argout  un  précipité  jaune  de  phosphate  d’argent , et  la  liqueur 
devient  acide  après  la  précipitation  : 

(NaO)»,HO,PhO*  + SCAgO.AzO*)  = (AgOj’.PhO*  + 2(Na0,Ar05)  -|-  ArO»,HO. 

Le  phosphate  de  soude  neutre  existe  en  quantité  notable  dans  l’urine  ; 
on  le  prépare  ordinairement  en  décomposant  le  biphosphatc  de  chaux  par 
le  carbonate  de  soude  ; il  se  précipite  du  carbonate  de  chaux  et  il  rest»‘ 
dans  la  liqueur  du  phosphate  de  soude  que  l’on  retire  par  évaporation. 
Le  phosphate  neutre  de  soude  est  employé  en  médecine  comme  laxatif. 

PHOSPHATE  ACIDE  DE  SOUDE.  NaO,(HO)’,PhO',2HO. 

On  prépare  ce  sel  en  ajoutant  un  équivalent  d’acide  phosphorique  au 
phosphate  de  soude  neutre.  Le  phosphate  acide  de  soude  peut,  d’après 
M.  Mitsclierlich,  cristalliser  sous  deux  formes  différentes  : l’une  de  ces 
formes  est  le  prisme  rhoinboïdal  droit  ; l’autre  est  l’octaèdre  à base  rec- 
tangle. Ce  sel  est  très  soluble  daus  l’eau  et  iusoluble  dans  l’alcool.  La 
réaction  du  phosphate  acide  de  soude  est  franchement  acide.  Lorsqu'on 
chauffe  ce  sel,  il  perd  ses  deux  équivalents  d’eau  de  cristallisation  ; mais 
les  deux  équivalents  d’eau  basique  ne  se  dégagent  que  vers  250".  U 
forme  daus  les  dissolutions  d'azotate  d'argent  un  précipité  jaune,  et  deux 
équivalents  d’acide  azotique  restent  libres  dans  la  liqueur: 

NaO,(IIO)*,l’h05  + 3(AgO,AzO’')  ==  (Ag0)’,Ph05  + NaO,AzO»-l-  a(AzO»,HOj. 


Digilized  by  Google 


112 


ARSKMATE  DE  S<M  DE. 


rnOSPHATF.  DK  SOIIDF.  BASIQrE,  (NaO)*,PhO‘. 

Ce  pliosphatc  s'obtient  en  mêlant  le  phosphate  neutre  do  soude  avec 
un  grand  excès  de  soude  et  en  évaporant  la  liqueur  jusqu’à  ce  qu’elle 
laisse  déposer  des  cristaux. 

Le  pliospliat»'  de  soude  l)asique  cristallise  en  prismes  très  déliés  à six 
pans  terminés  [wir  des  faces  obliques  : la  réaction  de  ce  sel  est  fortement 
alcaline.  Il  produit  dans  les  sels  d’argent  un  précipité  jaune,  et  la  liqueur 
resU*  neutre  après  la  précipitation  ; 

(\a0)’,Pli05  + 3(.\gO,.\7(>'')  = (AgO)î,  PhO^  + 3(XaO,AüO^). 

PYIIOPHOSPHATE  DK  SOLDE.  (NaO)’,PIlO*,iOHO. 

Ce  sel  s’obtient  en  calcinant  au  rouge  le  phosphate  neutre  do  soude 
(NaO)’,HO,PhO‘.  L’équivalent  de  l’eau  basique  se  dégage  et  le  phosphate 
se  transforme  en  pyrophosphale. 

Le  pyrophosphate  diffère  complètement  par  sa  forme  cristalline  du 
phosphate  de  soude  neutre;  il  ne  contient  que  10  équivalents  d’eau,  ne 
s’eflleurit  pas  à l’air,  et  parait  moins  soluble  dans  l’eau  que  le  phosphate 
de  soude  ; sa  réaction  est  alcaline,  il  forme  dans  les  sels  d'argent  un  pré- 
cipité blanc  de  pyrophosphate  d’argent  ; la  liqueur  reste  neutre  après  la 
précipitation  : 

(NaO)»,PhOS  -f-  2(Ab0,AïO5)  = (AgO)»,PhO*  -f  2(NaO,AïO*). 

MÉTAPHOSPHATE  DE  SOUDE.  NaO,PhO\ 

Ce  sel  s’obtient  en  soumettant  à la  calcination  le  phosphate  de  soude 
acide  NaO,[HO)*,PhO',  qui  perd  alors  deux  équivalents  d’eau  et  se  change 
en  métaphosphate. 

Le  métaphosphate  de  soude  précipite  en  blanc  les  sels  d'argent  comme 
le  pyrophosphate  de  soude  ; mais  le  métaphosphate  d’argent  a pour  for- 
mule: AgO,PhO‘,  tandis  que  le  pyrophosphate  contenait  2 équivalents 
d’oxide  d’argent. 

ARSéMATE  NEUTRE  DE  SOUDE.  (NaO)’,HO,AsO*,26HO. 

Ce  sel  cri.stallisc  à 0*  en  gros  cristaux  qui  contiennent  27  équivalents 
d’eau  et  s’effleurissent  rapidement  lorsqu’on  les  expose  à Pair.  La  disso- 
lution d’arséniate  neutre  de  soude  possède  une  réaction  alcaline  ; à 20’ 
ce  sd  cristallise  avec  16  équivalents  d’eau. 

L’arséniate  neutre  de  soude  se  prépare  en  saturant  de  l’adde  arse- 
nique  par  du  carbonate  de  soude. 

On  connaît  un  bi-arséniate  de  soude  qui  a pour  fonmile  : NaO,AsO‘. 
èllO;  et  un  ars<‘iiiate  de  sfuide  basi(|iie. 


Digilizcd  by  Gooi^Iç. 


BOBATE  DE  SOUDE. 


113 

On  voit  que  les  arséniates  de  soude  ont,  sous  le  rapport  de  leur  compo- 
sition, beaucoup  d’analogie  avec  les  phospliates  de  soude  ; U est  probable 
que  ces  sels  éprouvent,  lorsqu’on  les  chaufl'e,  les  mêmes  modifications 
que  les  phosphates. 

BORATE  DK  SODDK.  NaO,BO®,l  OIIO. 

Le  borate  de  soude  porte  nom  de  borax  dans  le  commerce.  Il  existe 
dans  la  nature  ; ou  le  trouve  en  Perse,  dans  l’Inde  et  dans  la  Chine. 

Le  borax  naturel  cristallise  en  prismes  hexaèdres.  Ces  cristaux  sont 
impurs  et  se  trouvent  toujours  mêlés  à une  matière  grasse  dont  la  com- 
position est  inconnue.  Ou  le  désigne  ({uclquefois  dans  le  commerce  sous 
le  nom  de  Tinckal. 

Pour  purifier  le  tinckal,  on  le  traite  par  de  l’eau  de  chaux,  qui  forme 
avec  la  matière  grasse,  un  composé  insoluble,  et  l’on  fait  cristalliser  le 
el  dans  des  vases  de  bois  ou  de  plomb. 

On  produit  ordinairement  le  borax  en  unissant  directement  à la  soude 
l’acide  borique  qui  vient  d<!  Toscane. 

Le  borate  de  soude  est  blanc,  d’une  saveur  et  d’une  réaction  alcalines  ; 
il  se  dissout  dans  12  p.  d’eau  froide  et  dans  2 p.  d’eau  bouillante. 

n cristallise  en  prismes  hexaèdres  qui  contiennent  pour  cent  d’eau, 
ou  10  équivalents. 

MM.  Payen  et  Buran  ont  reconnu  qu’une  dissolution  de  borax  mar- 
quant SO"  à l’aréomètre  de  Beaumé,  qui  cristallise  au-dessus  de  6.5",  laisse 
déposer  du  borax  sous  la  forme  octaédrique.  Ces  cristaux  ne  contiennent 
que  5 équivalents  d’eau  et  sont  représenti-s  par  la  formule  Na(),BO®,5llü. 
Le  borax,  exposé  à l’air,  s’oftleurit;  lors<]u’on  le  soumet  à l’action  de  la 
chaleur,  il  se  boursoufle,  iicrd  son  eau  de  cristallisation,  et  entre  bientôt 
en  fusion  en  donnant  naissance  à une  masse  vitreuse,  qui  conserve  sa 
transparence  lorsqu’elle  est  mise  à l’abri  de  l’air , mais  qui  devient 
opaque  au  contact  de  riiuiuidité. 

D’après  M.  Ban'eswil,  le  soufre  agit  sur  une  dissolution  bouillante  de 
borax,  comme  sur  la  soude  causti()ue,  et  produit  de  l’hyposulfite  de 
soude  et  du  persulfurc  de  sodium. 

l'WfCS. 

Le  borax  a des  usages  importants.  Lorsqu’on  le  fond  avec  différents 
oxides  métalliques,  il  les  dissout,  et  prend  des  teintes  variables,  qui  ser- 
vent, dans  les  analyses  au  chalumeau,  à caractériser  ces  oxides. 

Ainsi  l'oxide  de  cobalt  colore  le  borax  en  bleu  ; l’oxide  de  manganèse, 
en  brun  rougeâtre,  etc. 

Lorsqu’on  réduit  un  oxide  par  du  charbon  à une  température  élevée, 
on  ajoute  souvent  dans  le  creuset  une  certaine  quantité  de  borax  qui 
agit  comme  fondant,  recouvre  le  métal  réduit  et  le  préserve  de  l'oxidation. 

II.  8 
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Ije  lx>rax  sert  aussi  flans  los  soiulurrs  ; (iiiand  on  se  propose  de  souder 
par  la  chaleur  des  métaux  oxidabh's,  ou  les  i-econvre  do  borax,  qui,  en 
fondant,  les  empéclie  de  s’oxider  et  dissout  les  traces  d'oxide  qui  s’oppo- 
seraient il  la  soudure. 

Le  borax  entre  dans  la  composition  de  certains  verres.  On  l'emploie 
principalement  dans  la  fabrication  des  verres  très  fusibles  et  de  quelques 
couvertes  de  poteries. 

Il  existe  un  borate  de  soude  basique  qui  a pour  formule  {NaO)*,BO*, 
que  l’on  obtient  en  fondant  \ équivalent  de  borax  avec  1 éfiuivalent  de 
carbonate  do  soude  ; la  dissolution  de  ce  sel  abandonne  par  l’évaporation 
des  cristaux  volumineux  qui  contiennent  8 équivalents  d’eau.  .Si  l’on  fait 
fondre  du  borax  avec  un  excès  de  carlionatc  de  soude,  on  obtient,  d’après 
M.  Arfvedson , un  autre  borate  de  soude  représenté  par  la  formule  suivante  : 

(\aO)>,BO* 

Il  existe  enfin  un  borate  acide  de  soude  que  l’on  obtient  en  saturant 
une  dissolution  de  borax  d’acide  borique  jusqu’à  refus:  la  composition 
de  ce  sel  a été  déterminée  par  M.  Laurent  ; elle  est  représentée  par  la  for- 
mule NaO,'aBO«. 

Eual  de  boni. 

M.  Gay-Lussac  a proposé,  pour  analyser  le  borax,  un  procédé  d'une 
grande  simplicité  et  d’une  exécution  facile.  Le  principe  de  l'essai  du  borax 
est  le  même  que  celui  de  l’alcaliinélrie;  il  est  fondé  sur  la  propriété  que 
possètle  l’acide  sulfurique  de  décomposer  complètement  le  borate  de 
Sfjudc.  La  quantité  d’acide  sulfurique  normal  (ju’il  faut  employer  jiour 
décomposer  un  poids  connu  de  borax  fait  cotinaitn;  la  (luantité  de  soude 
contenue  dans  ce  sel  : il  est  facile  de  calculer  ensuite  à quelle  proportion 
de  borax  correspond  la  soude  qui  a été  trouvée.  On  apprécie  le  terme  de  la 
décomposition,  en  se  fondant  sur  la  propriétt';  que  présente  l’acide  bo- 
rique de  colorer  la  teinture  de  tournesol  en  rouge  vineux,  tandis  que  l’a- 
cide sulfurique  la  colore  en  ruuge  pelure  d'oignon. 

Pour  essayer  un  borax,  on  en  fait  dissoudre  à chaud  15  grammes  dans 
50  centimètres  cubes  d’eau  environ  ; on  colore  la  dissolution  en  bleu  clair 
par  quelques  gouttes  de  teinture  de  tournesol,  et  l’on  y verse  jreu  à peu, 
avec  une  burette  graduée,  de  l’acide  sulfurique  normal.  Cet  acide  con- 
tient , par  litr$,  lUü  grammes  d’acide  sulfurique  monohydraté,  et  comme 
la  burette  est  divisée  en  demi-centimètres  cubes,  100  divisions  de  cet 
instrument  représentent  5 grammes  d’acide  concentré  (V.  Alcalimétrie). 

La  dissolution  de  borax,  traitée  par  l’acide  sulfurique,  ne  tarde  pas  à 
prendre  une  couleur  vineuse  ([u’elle  conserve  jusqu’à  la  lin  de  la  satura- 
tion ; lorsque  le  borax  est  décomposé  entièrement , deux  ou  trois  gouttes 
d’acide  en  excès  font  changer  la  teinte  vineuse  en  une  couleur  pelure 
d’oignon. 
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Pour  rendre  ce  changement  de  couleur  plus  facile  à apprécier, 
M.  Gay-Lussac  conseille  do  colorer  de  l'eau  avec  du  tournesol , de  lui 
donner  une  couleur  pelure  d'oignon  avec  deux  gouttes  d'acide  sulfuriciue 
titré,  et  de  comparer  la  teinte  de  cette  liqueur  avec  celle  de  la  dissolution 
de  borax  que  l'on  analyse.  Comme  la  proportion  considérable  d’acide 
borique  que  contient  la  dissolution  chaude  de  borax  et  qui  se  dépose  au 
moment  de  la  .saturation , rend  moins  sensibles  les  changements  de  cou- 
leur, on  ne  doit  terminer  la  saturation  qu’après  avoir  laissé  refroidir  la 
dissolution.  Lorsque  la  teinte  de  la  liqueur  que  l’on  essaie  est  exacte- 
ment la  même  que  celle  qui  a été  faite  pour  servir  de  terme  de  compa- 
raison, on  lit  sur  la  burette  1e  nombre  de  divisionsd’acide  normal  employé  ; 
ce  titre  est  un  peu  trop  élevé;  en  effet,  il  n’indique  pas  seulement  la 
quantité  d’acide  sulfurique  qu’il  a fallu  employer  pour  décomposer  le  bo- 
rax , mais  encore  l’excès  d’acide  qui  a été  nécessaire  pour  donner  à la 
liqueur  une  teinte  pelure  d’oignon.  On  retranche  ordinairement  du  titre 
observé  trois  gouttes  ou  une  demi-division  de  la  burette  ; l’expérience 
a prouvé  que  cette  quantité  d’acide  sulfurique  représentait  à peu  près 
l’excès  d’acide  que  l’on  a dû  ajouter  pour  colorer  eu  pelure  d’oignon  la 
teinture  de  tournesol. 

Cet  essai  donne  la  quantité  de  soude  réelle , NaO,  contenue  dans  le  bo- 
rax. S’il  a fallu  par  exemple,  pour  décomposer  le  borax  , 75  divisions  de 
la  burette  ; sachant  que  100  divisions  de  cgt  instrument  correspondent  à 
3,185  de  soude,  on  en  conclut  que  15  grammes  de  borax,  soumis  à l’ana- 
lyse, contenaient 2>', 368  de  soude,  représentant  une  quantité  de  cet  alcali 
nécessaire  à la  neutrnlis»ilion  de  3s',750d’acide  sulfurique.  Il  ne  reste  plus 
qu’à  déterminer  par  le  calcul  à quelle  quantité  de  borax  correspond  celte 
proportion  de  soude  : un  sait  que  le  borax  ordinaire  est  formé  de  : 

Un  équivalent  de  soude  (NaO) 387,17 

Un  équivalent  d'acide  t)orique  (BO*J.  . . 873,ûl 

Dix  équivalents  d'eau  (lOllO) 1133,00 

Un  équivalent  de  borax  cristallisé.  . . . 338û,68 

Celte  quantité  de  borax  exigerait  pour  sa  décomposition  un  équivalent 
d’acide  sulfurique  hydratt;  = 612,50.  Pour  déterminer  à quelle  propor- 
t'ion  de  borax  correspond  la  quantité  d’acide  sulfurique  3,750  trouvée 
dans  l’analyse,  il  suffit  donc  de  poser  la  proportion  suivante  : 

612,5  : 2384,58  ::  3,750  : X 
X = IV',390. 

L’échantillon  de  borax,  analysé  sous  le  poids  de  15  grammes,  contenait 
donc  une  quantité  de  borax  cristallisé , exprimée  par  14s^59  ou  97,27 

p.  100. 
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SILICATE  DB  SOUDE. 

On  obtient  le  silicate  de  soude  en  faisant  fondre  de  la  silice  avec  de  la 
soude  ou  du  carbonate  de  soude.  Une  partie  de  carbonatedesoudeanhjdre 
peut  faire  entrer  en  fusion  3 parties  de  silice , et  donner  un  silicate  alca- 
lin soluble  dans  l’eau. 

M.  Fritzsche  a obtenu  un  silicate  de  soude  cristallisé  en  abandonnant 
à une  évaporation  lente  une  dissolution  de  silice  dans  la  soude  caustique  ; 
ce  sel  avait  pour  formule  : (NaO)’,2SiO*. 

Le  silicate  de  soude  se  combine  facilement  avec  d’autres  silicates  pour 
former  des  silicates  doubles. 

Il  entre  dans  la  fabrication  du  verre  ordinaire  ; sa  teinte  est  toujours 
verte;  aussi  n’a-t-on  pu  jusqu’à  présent  l’appliquer  à la  fabrication  du 
cristal. 

OUTREHEB. 

On  extrait  l’outremer  employé  en  peinture,  d’un  minéral  assez  rare 
nommé /.a;)is-Z,ûju/i  ou  Z,a;u/iVe,  qui  existe  surtout  en  Bucharie. 

Le  Lapis-Lazuli  présente  la  composition  suivante  : 


Silice &5,à0 

Alumine 31,67 

Soude 9,09 

Acide  sulfurique.  , . 5,89 

Soufre. 0,95 

Chaux 3,53 

Fer 0,86 

Chlore 0,53 

Eau. 0,13 


97,93 

La  densité  du  Lapis-Lazuli  est  de  2,95  ; sa  texture  est  grenue  et  légère- 
ment lamelleuse.  Il  contient  presque  toujours  des  grains  de  pyrite  d’un 
beau  jaune  d’or. 

Pour  préparer  l’outremer  employé  en  peinture , on  trie  à la  main  les 
morceaux  de  lapis  en  rejetant  la  gangue  ; on  les  introrluit  dans  un  creu- 
set; on  les  chauffe  jusqu’au  rouge  sombre,  on  les  jette  encore  chauds 
dans  du  vinaigre,  et  on  les  laisse  pendant  plusieurs  jours  dans  cet  acide 
qui  dissout  la  chaux  qui  se  trouve  dans  le  lapis  ; après  ce  traitement , le 
lapis  est  porphyrisé  avec  soin  et  mêlé  avec  des  corps  gras , de  la  cire  et 
des  substances  résineuses.  La  p&tc  est  ensuite  soumise  au  lavage  à la 
température  de  33°  environ;  l’eau  enlève  l’outremer,  qui  se  dépose 
ensuite  lorsqu’on  laisse  reposer  la  liqueur  ; le  résidu,  qui  est  à peine 
coloré  en  bleu,  porte  le  nom  de  Cendres  d'outremer. 

L’outremer  ainsi  préparé  est  d’un  prix  très  élevé 
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Vers  l’année  1827,  M.  Guimet  est  pairenu  le  premier  à pniparer  ar- 
tificiellement de  l’outremer  d’une  teinte  bleue  magnifique  et  comparable 
à celle  de  l’outremer  naturel  ; depuis  cette  époque,  plusieurs  chimistes, 
et  particulièrement  H.  Cmelin , If.  ' Robiquet  et  M.  Brurmer,  ont  Tait 
connaître  les  moyens  d’obtenir  cette  matière  colorante. 

On  prépare  en  Allemagne,  aux  environs  de  Nuremberg,  de  l’outremer 
artificiel,  par  des  méthodes  que  nous  ferons  connaître  sommairementen  re- 
pnxluisaut  ici  les  indications  données  sur  cette  fabrication  par  M.  Debette.  ' 

On  commence  par  purifier  de  l'argile  en  la  soumettant  au  lavage 
comme  dans  les  fabriques  de  poteries , afm  de  la  débarrasser  du  sable 
qu’elle  contient. 

On  prépare  ensuite  du  sulfure  de  sodium  en  calcinant  dans  un  four- 
neau à réverbère  du  sulfate  de  soude  préalablement  calciné , avec  de  la 
chaux  et  du  charbon  : le  mélange  est  formé  des  proportions  suivantes: 

Sulfale  de  sonde  calciné.  . . 100 
Cliarbon  de  bois  pulvérisé  . 33 

Chaux  éteinte  à l'air 10 

Le  sulfure  de  sodium , une  fois  fondu , est  coulé  dans  des  moules  mé- 
talliques : on  dissout  ce  sulfure  dans  l’eau  ; on  laisse  bien  reposer  la 
liqueur,  pour  faciliter  le  dépôt  du  charbon  ; la  plus  petite  quantité  de  ce 
corps  s’opposerait  à la  production  de  l’outremer  : on  décante  la  liqueur 
claire , et  on  la  fait  bouillir  avec  du  soufre,  afin  de  transformer  le  mono- 
sulfure en  polysulfure. 

Ce  polysulfure  est  évaporé  dans  des  chaudières  en  fonte , jusqu’à  con- 
sistance sirupeuse  ; on  y ajoute  de  l’argile  lavée , et  du  sulfate  de  fer  ; le 
mélange  se  fait  dans  les  proportions  de  SU  kilogrammes  de  sulfure  pour 
12  kilogrammes  d’argile,  et  150  grammes  de  sulfate  de  protoxide  de  fer 
exempt  de  cuivTe  ; il  se  forme  aussitôt  du  sulfure  de  fer  ; la  masse  de- 
vient verte  ; on  l'évapore  jusqu’à  siccité , et  on  la  réduit  en  poudre  aussi 
fine  que  possible. 

Cette  poudre  est  introduite  dans  des  moufles  appropriées , et  soumise 
à un  grillage  qui  dure  plusieurs  heures;  on  a le  soin  de  la  remuer  de 
temps  en  temps  ; elle  devient  alors  successhement  brune , rouge , verte 
et  bleue.  Ce  grillage  demande  beaucoup  de  soin;  une  température  trop 
élevée  détruirait  l’outremer  ; une  température  trop  basse  ne  produirait  pas 
la  coloration  bleue  de  la  masse. 

La  poudre  ainsi  obtenue  est  traitée  par  l’eau , qui  dissout  les  sels  de 
soude  solubles  et  le  sulfure  de  sodium  qui  se  trouve  en  excès  ; il  reste  une 
poudre  insoluble  qui  est  d’un  bleu  noirâtre;  cette  poudre  desséchée, 
soumise  à un  second  grillage  à une  température  modérée,  et  remuée  con- 
tinuellement , donne  l’outremer  d’une  teinte  bleue  magnifique. 

On  peut  encore  obtenir  l’outremer  par  le  procédé  suivant,  dont 
M.  Bnniner  a donné  la  description. 
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On  calcine  au  rouge  sombre  pendant  une  heure  et  demie , dans  un 
creuset  de  terre,  surmonté  de  son  couvercle,  un  mélange  intime  de  70  p.  de 
sable  en  poudre  très  line,  240  p.  d’alun  calciné,  48  p.  de  [xjussièrede  char- 
bon, 144  p.  de  fleur  de  soufre  et  240  p.  de  carbonate  de  soude  anbvdrc. 

La  masse  refroidie  est  épuisée  avec  de  l’eau , et  le  résidu  bien  séché  est 
mélé  intimement  avec  son  poids  de  soufre  et  une  partie  et  demie  de  car- 
bonate de  soude.  Ce  mélange  est  chauffé  comme  le  précédent , et  le  ré- 
sidu épuisé  de  nouveau  par  de  l’eau.  On  répète  cette  opération  encore 
une  fois;  on  lave  bien  le  résidu,  et  on  le  tamise  à travers  un  tissu  de 
mousseline  après  l’avoir  séché.  La  partie  tamisée  est  étendue  sur  une 
plaque  de  fer  au-dessus  d’une  couche  de  soufre  qu’on  brûle  lentement  et 
d’une  manière  complète.  On  répète  cette  opfiration  trois  ou  quatre  fois, 
jusqu’à  ce  que  le  produit  ait  pris  une  belle  couleur  bleue. 

On  ignore  jusqu’à  présent  la  nature  de  la  substance  qui  donne  à l’ou- 
tremer sa  belle  teinte  bleue.  Le  carbonate  de  jx)tas.se  subsitué  au  carbo- 
nate de  soude  produit  un  composé  correspondant  à l’outremer,  mais  qui 
est  incolore. 

L’outremer  artificiel  peut  remplacer  non  seulement  le  bleu  de  cobalt 
destiné  à la  peinture,  mais  encore  l’azur  ou  verre  coloré  par  l’oxide  de 
cobalt,  qu’on  emploie  en  quantité  considérable  pour  l’azurage  des  pa- 
piers, des  toiles,  etc. 


AMMONIAQUE.  AzH‘, 

Nous  plaçons  à côté  des  métaux  alcalins  proprement  dits,  une  base  qui 
par  son  énergie  peut  être  coniparré  à la  potasse  et  à la  .soude,  mais  qui  en 
diffère  essentiellement  par  sa  composition  : on  sait  que  la  potasse  et  la 
soude  sont  formées  par  la  combinaison  de  l’oxigène  avec  des  métaux,  le  po- 
tassium et  le  sodium  ; tandis  que  l’ammoniaque  ne  contient  pas  d’oxigène 
et  résulte  de  la  combinaison  de  l’hydrogène  et  de  l’azote. 

Nous  dirons  d’abord  dans  quelles  circonstances  l’ammoniaque  peut  se 
former . 

Les  substances  organiques  contiennent  souvent  de  l’azote  au  nombre  de 
leurs  éléments:  elles  peuvent  donner  nais.sance  à de  l’ammoniaque: 

1*  Lorsqu’elles  se  décompostmt  spontanément  ; 

2°  Lorsqu’on  les  soumet  à l’influence  de  la  chaleur  ; 

3"  Lorsqu’on  les  chauffe  avec  un  alcali  hydraté,  la  potasse  par  exemj)le  : 
tout  l’azote  de  la  matière  organique  se  dégage  alors  à l’état  d’ammo- 
niaque. 

L’azote  et  l’hydrogène  peuvent  s’unir  à l’état  naissant  pour  produire 
de  l’ammoniaque.  Ainsi , quand  on  fait  passer  simultanément  un  excès 
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d’hydrogëut!  et  ua  composé  oxigénc  de  l'azote  sur  de  la  mousse  de 
platiue  légèrement  chauffé,  il  se  produit  de  l’ammoniaque  (M.  Kuhlmann)  ; 

AzO»  + 5ll  = 2110  + Azll». 

Dans  cette  réaction,  le  platine  agit  par  sa  seule  présence.  M.  Reiseta 
reconnu  qu’on  jKmvait  remplacer  ce  métal  par  du  sescpii-oxide  de  fer. 

Plusieurs  métaux,  et  particulièrement  l’étain,  le  zinc  et  le  fer,  traités 
par  l’acide  azotique,  produisent  également  de  l’ammoniaque. 

Pour  expliquer  la  production  de  l’ammoniaque  dans  la  réaction  de 
l’acide  azotique  sur  les  métaux,  on  peut  admettre  que,  sous  l’inlluonce 
de  cet  acide,  l’eau  est  décomposée  et  qu’il  se  dégage  de  l’hydrogène,  qui, 
à l’état  naissant,  réagit  siir  l’acide  azotique  et  le  transforme  en  ammo- 
niaque : H*  + AztP  = AzH*  + 5H0. 

Lorsqu’on  introduit  de  l’acide  azotique  dans  une  liqueur  qui  contient 
de  l'acide  sulfurique  et  du  zinc,  et  qui  produit  par  conséquent  de  l’hy- 
drogène, le  dégagement  de  gaz  cesse  quehjuefois  comjilétement , et 
l’hydrogène  se  combine  avec  l’azote  de  l’acide  azotique  pour  former  de 
l’ammoniaque  qui  reste  dans  la  liqueur  à l’état  de  sel  ammoniacal. 

L’ammoniaque  prend  encore  naissante  lorsi]u’on  expose  le  fer  à l’action 
de  l’air  humide  : l’eau  est  décomiwst-e,  son  oxigène  s’unit  au  fer  pour  for- 
mer du  sesqui-oxide,  et  son  hydrogène  produit,  avec  l’azote  de  l’air,  de 
l’ammoniaque,  qui,  se  combinant  à l’acide  carbonique  de  l’air,  donne 
du  carbonate  d’ammoniaque.  Aussi  la  rouille  dégage-t-elle  toujours  de 
l’ammoniaque  quand  on  la  mêle  à de  la  potasse. 

Certains  oxidfS  de  fer  et  de  manganèse  naturels,  quelques  argiles  et 
diverses  matières  terreuses  contiennent  de  l’ammoniaque,  ün  en  trouve 
aussi  de  petites  quantités  dans  les  pluies  d’orage,  à l’état  de  carbonate  ou 
d’azotate  d’ammoniaque. 

Selon  quelques  chimistes,  il  existerait  constamment  des  traces  d’ammo- 
niaque dans  l’air  ; et  les  corps  poreux  dans  lesrjuels  on  a trouvé  de  l’am- 
moniaque n'auraient  fait  que  condenser  ce  gaz. 

Les  .sécrétions  des  animaux,  leurs  urines,  leurs  excréments,  contiennent 
de  l’ammoniaque  ou  des  corps  qui  s<;  transforment  facilement  en  sels  am- 
moniacaux. 

On  peut  dire  en  résumé  que  l’hydrogèm;  et  l’azote  ont  une  grande 
tendance  à s’unir  entre  eux  pour  former  de  l’ammoniaque  , et  (juc  cette 
combinaison  se  produit  surtout  avec  facilité  lorsque  ces  deux  corps 
sortent  d’une  combinaison,  et  qu’ils  se  rencontrent  à Vétat  naissant. 

ProwrUtts. 

L’anunoniaque  est  un  gaz  incolore,  d’une  odeur  vive  et  {K-m-trante, 
tout  à fait  caractéristique. 

Sa  densité  est  de  0,596.  Il  est  impropre  à la  respiration  et  à la  combus- 
tion. Une  bougie  qu’on  y plonge  s’éteint  immédiatement.  Il  n’est  pas  com- 
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biLstible  (laiis  l’air  abiiosphéri([ue  ; mais  lors<iu'oii  l'introduit  par  une  pe- 
tite ouverture  dans  une  cloche  pleine  d'oxigène , on  peut  l’enflammer  ; il 
brûle  alors  avec  une  flamme  jaune. 

Le  gaz  ammoniac  n’est  pas  permanent.  M.  Bussy  a démontre  qu’en 
l’exposant  au  froid  produit  par  l’évaporation  de  l’aciile  sulfureux , on 
pouvait  le  liquéfier.  M.  Faraday  a liquéfié  le  gaz  ammoniac  par  une  autre 
méthode  : son  procédé  consiste  à inlnxluire  queiqu(>s  grammes  de  chlo- 
rure d’argent  saturé  de  gaz  ammoniac  dans  un  tube  on  U eu  verre 
très  résistant,  que  l’on  ferme  ensuite  aux  deux  bouts.  On  chaulTe  légère- 
ment le  chlorure  d’argent  ammoniacal  ; il  se  dégage  de  l’ammoniaque, 
qui  se  liquéfie  par  sa  propre  pression  et  se  condense  dans  la  partie  du 
tube  qui  est  entourée  d’un  mélange  réfrigérant.  La  densité  du  gaz  am- 
moniac liquélié  est  de  0,76.  M.  Faraday  a pu  récemment  solidifier 
l’ammoniaque  en  l’exposant  au  froid  produit  par  l’évaporation  dans  le 
vide  d’un  mélange  d’acide  carboliique  et  d'éther.  L’ammoniaque  solide 
est  blanche,  cristalline,  transparente,  plus  lourde  que  l’ammoniaque 
liquide  ; son  odeur  est  faible , parce  que  , à cette  basse  température , sa 
tension  n’est  pas  considérable. 

Le  gaz  nmmoiiiac  réagit  conime  un  alc.ali  sur  le  papier  rouge  do  tour- 
nesol et  sur  le  sirop  de  violette.  Cette  propriété,  qui  n’appartient  à aucun 
autre  fluide  (dastique  , sert  à le  caractériser  : aussi  lui  doniie-t-on  le  nom 
à’alcdi  volatil.  Ou  reconnaît  en  général  rammoniaque  à trois  caractères  : 
1"  à son  odeur;  2“ à son  alcalinité;  3“  aux  fumées  blanches  de  chlorhy- 
drate d’ammoniaque  qu’elle  produit , lorsqu’on  en  approche  un  tube  de 
veiTC  tremijé  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Si  l’on  fait  passer  l’ammoniaque  à travers  un  tube  rempli  de  fragments 
de  porcelaine  et  chauffé  au  rouge,  elle  est  en  partie  décomposée  et  donne 
naissance  à de  l’azote  et  à de  l’hydrogène  qui  se  trouvent  dans  le  rapport 
de  un  volume  d’azote,  et  de  trois  volumes  d’hydrogène;  cette  décomposi- 
tion est  plus  facile , si  l’on  introduit  dans  le  tube  de  porcelaine  une  pe- 
tite quantiU'  de  platine. 

L’électricité  peut  aussi  décomposer  l’ammoniaque. 

L’ammoniaque  est  un  des  gaz  les  plus  solubles  dans  l’eau  que  l’on  con- 
naisse; l’eau  peut  en  dissoudre  670  fois  son  volume.  Si  l’on  met  en  con- 
tact avec  l’eau  une  éprouvette  remplie  d’ammoniaque  pure,  le  gaz  est 
absorbé  instantanément , et  l’eau  frappe  le  haut  de  l’éprouvette  avec  assez 
de  force  pour  briser  la  cloche  : aussi , pour  faire  cette  expérience , faut- 
il  avoir  le  soin  d’envelopper  l’éprouvette  d’un  linge , car  les  éclats  de 
verre  pourraient  blesser  l’opérateur.  Un  morceau  de  glace  qu’on  introduit 
dans  une  éprouvette  remplie  de  gaz  ammoniac  alworbe  rapidement  ce 
gaz  et  se  fond  aussitôt.  Malgré  cette  grande  solubiliti;,  l’ammoniaque 
ne  répand  pas  à l’air  de  fumées  blanches,  parce  qu’elle  ne  forme  pas  avec 
l’eau  de  combinaison  en  proportion  définie. 
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L’eau  saturée  de  gaz  ammoniac  est  employée  dans  les  réactions  chi- 
miques et  remplace  le  gaz  ammoniac  qui  serait  plus  difficile  à manier. 

CetU'  dissolution  , (jue  l’on  appelle  souvent  ammoniaque  liquide,  a pour 
densiui  0,85  à 10°.  Elle  se  congèle  vers  — 40".  Elle  abandonne  tout  le 
gaz  qu’elle-  contient  quand  on  la  chauffe  à 60’  ou  qu’on  l’abandonne 
peudant  longtemps  au  contact  de  l’air  : elle  le  perd  également  dans 
le  vide. 

L’oxigeuc  agit  sur  l’ammoniaque  sous  riniluenco  de  l’électricité , et 
forme  de  l’eau  et  de  l’azote  : AzH’  + Az  + 3HO. 

M.  Kuhimann  a démontré  que,  sous  l’influence  Qe  la  mousse  de  platine 
légèrement  chauffée,  un  mélange  de  gaz  ammoniac  et  d’oxigène  se 
transforme  en  acide  azotique  : AzH^+0*  =AzO’,3HO. 

Le  chlore  décompose  l’ammoniaque  ; si  l’on  fait  passer  dans  ce  gaz 
quelques  bulles  seulement  de  chlore,  il  se  forme  aussitôt  des  fumées 
blanches  qui  sont  accompagnées  d’un  dégagement  de  chaleur  et  de  lu- 
mière. Il  se  produit  du  chlorhydrate  d’ammoniaque  et  de  l’azote  : 

4Azll’  -h  ua  =a  3 \Zll’,IICl  + Az. 

Le  chlore décomjKKC  aussi  l’ammoniaque  liquide,  mais  alors  l’action 
est  moins  énergique;  elle  n’est  pas  accompagnée  de  lumière  : si  le  chlore 
est  en  excès,  l’azote  qui  se  dégage  a toujours  l’odeur  du  chlorure  d’azote 
(V.  la  préparation  de  l'azote). 

IvC  brome  agit  comme  le  chlore  sur  le  gaz  ammoniac. 

L’iode  peut,  sous  l’influence  delà  chaleur,  décomposer  le  gaz  am- 
moniac , et  produire  de  l’acide  iodhydrique  et  de  l’azote.  Mais  si  l’on 
fait  arriver  un  courant  de  gaz  ammoniac  dans  de  l’iode  qu’on  a préala- 
blement refroidi,  on  obtient,  selon  M.  Colin,  un  liquide  noir  qui,  sous 
l’influence  de  l’eau , se  décompose  en  iodhydrate  d’ammoniaque  et  en 
un  corps  insoluble  qui  a été  étudié  précédemment  sous  le  nom  d'/odure 
d“ azote. 

Le  soufre  et  le  phosphore  n’agissent  sur  le  gaz  ammoniac  que  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur  ; les  produits  de  cette  réaction  n’ont  pas  été  suffi- 
samment examinés.  ‘ 

Le  charbon  décompose  le  gaz  ammoniac  sous  l’influence  d’une  tem- 
pérature élevée,  et  produit  du  cyanhydrate  d’ammoniaque  et  de  l’hydro- 
gène : 

2AzH»  -f  QC  — AiU’,HC>Az  + H*. 

L’hydrogène  est  toujours  accompagné  d’une  certaine  quantité  d’azote. 

MM.  Gay-Lussac  et 71101101x1  ont  reconnu  que  lorsqu’un  fait  passer  du 
gaz  ammoniac  sur  du  potassium  ou  du  $o<liura  légèrement  chauffés,  il  se 
forme  des  composés  qui  ont  pour  formule  AzH’K  — AzH’Na.  Dans  cette 
réaction  , un  équivalent  d’hydrogène  se  trouve  éliminé.  Ces  combinai- 
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son*,  chaulTécs  fortement,  paraissent  se  décomposer  en  azotures  de 
potassium  et  de  sodium. 

Lorsqu’on  fait  arriver  de  l’ammoniaque  sur  du  fer  ou  du  cuivre  chauf- 
fés au  rouge,  ce  gaz  se  décom|Ktse  en  scs  éléments,  c’est-à-dire  eu  un 
volume  d’azote  et  3 volumes  d’hydrogène.  Si  la  température  n’est  pas 
très  élevée , l’azote  de  l’ammonimiue  se  combine  aux  métaux  et  forme 
des  azotures  niétalli(jues.  MM.  Savart  et  Despretz  ont  reconnu  que  le 
cuivre  et  le  fer,  |K>rtés  au  rouge  naissant  dans  un  courant  de  gaz  ammo- 
niac, augmentaient  de  poids  d’une  manu;re  très  s<msible,  et  se  transfor- 
maient eu  azotures. 

Mais  si  les  métaux  sont  chauffés  au  rouge  vif,  les  azotures  se  décom- 
posent par  la  chaleur,  et  le  métal  soumis  à l’action  du  gaz  ammoniac 
n’éprouve  qu’un  changement  dans  ses  propriétés  physiques  ; il  est  devenu 
alors  gris  et  cassant. 

L’ammoniaque  liquide  dissout  plusieurs  oxides  métalliques,  tels  que 
l’oxide  de  cuivre  et  les  protoxides  de  fer , de  cobalt , de  nickel , etc.  Les 
oxides  alcalins  et  terreux  paraissent  être  sans  action  sur  le  gaz  ammo- 
niac : mais  en  faisant  passer  à chaud  sur  des  oxidis  mi'-talliqucs  réduc- 
tibles par  l’hydrogène , un  courant  de  gaz  ammoniac , on  prcaluit  du 
l’eau  et  des  azotures  métalliques  , ou  siiuplement  de  l’eau  et  des  métaux 
réduits,  si  la  température  a été  portée  jusqu’au  rouge. 

C0MP0S1T10\  DE  I.’AHMOMAQtJE. 

Lorsqu’on  décomjtosc  le  gaz  ammoniac  par  la  chaleur  ou  par  l’élcc- 
tricilé,  on  reconnaît  que  ce  gaz  double  de  volume.  Pour  apprécier  la  pro- 
portion d’azote  et  d’hydrogène  contenue  dans  le  mélange  gazeux , on 
introduit  dans  un  eudiomètro  100  volumes  de  gaz  provenant  de  la  dé- 
composition de  l’ammoniaque  avec  5i)  volumes  d’oxigène,  et  on  fait  passer 
dans  le  mélange  une  étincelle  électrique.  En  mesurant  le  résidu,  on 
trouve  qu’il  est  formé  de  37,5  volumes. 

L’absorption  a doue  éte  de  112,5.  Cette  absorption  rst  due  à la  produc- 
tion d’une  certaine  quantité  d’eau  ; en  se  reportant  à la  composition  de 
l’eau  qui  a été  établie  précédemment,  on  reconnaît  qu’une  absorption  de 
112,5  volumes  correspond  à 37,5  volumes  d’oxigène  et  à 75  volumes 
d’hydrogène. 

On  voit  donc  déjà  que  100  volumes  de  mélange  contenaient  75  volumes 
d’hydrogène  : pour  apprécier  la  proportion  d’azote , on  met  le  gaz  qui 
reste,  et  qui  repn*s(*nte  37,5  volumes,  en  contact  avec  un  morceau  de 
phosphore;  il  se  fait  une  absorption  de  12,5  volumes  d’oxigène,  et  le 
résidu,  qui  est  de  25  volumes,  représente  l’azote  : ainsi  les  100  volumes 
de  mélange  gazeux  sont  formés  de  75  volumes  d’hydrogène  et  de  Î5 
d’azote. 
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Puisque  l'ammoniaque,  eu  se  décomposant,  a doublé  de  volume, 
100  volumes  de  mélange  ne  représentent  que  50  volumes  de  gaz  ammo- 
niac. On  peut  doue  dire  que  50  volumes  d’ammoniaque  ont  donné  en  se 
décomposant  75  volumes  d'hydrogène  et  23  volumes  d'azote , et  que  par 
conséquent  100  volumes  d’ammoniaque  sont  formés  de  150  volumes 
d’hydrogène  et  de  50  volumes  d'azote. 

On  vériiie  facilement  cette  composition  par  le  calcul  ; si  on  ajoute  en 
effet  à la  demi-densité  de  l’azote  0,5860  une  fois  et  demie  la  densité  de 
l'hydrogène  ou  0,1038,  la  somme  0,5898  doit  être  égale  à la  densité  de 
l’ammoniaque.  Or,  la  densité  expérimentale  est  de  0,596  ; cette  densité  se 
rapproche  beaucoup,  comme  on  le  voit,  du  nomba*  théorique.  L’ammo- 
niaque étant  formée  de  0,1038  d’hydrogène  et  de  0,5860  d’azote,  on  dé- 
duit la  composition  en  centièmes  de  l’ammoniaque  de  la  proportion  sui- 
vante : 

0,5860-1-  0,1038  ; 0,1038  ::  100  : x. 
x=  17,59. 

100  d’ammou'iaquc  cont’ænnent  donc  17,59  d’hydrogène  et  82,51 
d’azote. 

Ou  détermine  l’équivalent  de  l’ammoniaque  en  rechercliant  la  quan- 
tité de  ce  gaz  qui  se  combine  à un  équivalent  d’acide  chlorhydrique  pour 
former  du  chlorhydrate  d’ammoniaque,  ün  a reconnu  que  l’ammoniaque 
et  l’acide  chlorhydrique  s’unissaient  à volumes  égaux  pour  constituer  le 
chlorhydrate  d’ammoniaque.  Ck)mme  l’équivalent  de  l’acide  chlorhy- 
drique est  représenté  par  5 volumes,  l’équivalent  de  l’ammoniaque  cor- 
respond aussi  à 5 volumes. 

L’ammoniaque  est  donc  formée  de  deux  volumes  d’azote  et  de  6 vo- 
lumes d’hydrogène  condensés  en  5 volumes  ; sa  formule  en  équivalent  est 
AzlP,  et  le  ]K)idsde  cet  équivalent  est  de  212,5.  — En  effet  : 

1 équivalent  d'azote = 175,00 

S équivalents  d'bydroitène  . . . 37,50 

1 équivalent  d'ammoniaque  AziP  t=  212,50 

Prepanltoa. 

La  préparation  de  l’ammoniaque  est  fondée  sur  la  propriété  que  pos- 
sèdent les  alcalis  fixes  de  la  déplacer  de  ses  combinaisous  salines.  Tous 
les  sels  ammoniacaux  pourraient  servir  indistinctement  à cette  prépa- 
ration ; mais  on  emploie  de  préférence  le  chlorhydrate  d’ammoniaque , 
que  l’on  trouve  en  abondance  dans  le  commerce. 

On  introduit  dans  un  raatras,  ou  mieux  dans  une  cornue  en  terre,  des 
poids  égaux  de  chaux  vive  et  de  sel  ammotiiac  ; le  mélange  ne  doit  occu- 
per que  le  tiers  ou  la  moilui  de  la  capacité  du  ballon  : la  partie  vide  est 
remplie  de  petits  fragments  de  chaux  caustique  destinés  à dcsséclier  le  gaz. 
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Le  ballon  porte  un  tube  recourbé  qui  s'engage  dans  un  autre  tube  d’un 
large  diamètre,  rempli  de  potasse  caustique  en  morceaux  qui  retient  les 
dernières  traces  d'humidité.  On  ne  peut  employer , pour  dessécher  l’am- 
moniaque , le  chlorure  de  calcium  , qui  a la  propriété  d’absorber  de 
grandes  quantités  de  ce  gaz.  L’action  de  la  chaux  sur  le  sel  ammoniac 
commence  à froid  ; mais  elle  s’arrêterait  bientôt  si  l’on  ne  chaufTait  le 
ballon  avec  quelques  charbons.  Le  gaz  doit  être  recueilli  sur  le  mer- 
cure, et  l’on  reconnaît  qu’il  est  pur,  lorsqu’il  est  complètement  asorb- 
bable  par  l’eau. 

L’éf[uation  AzH’,HCl  + CaO  = HO  + CaCl  + AzH’  rend  compte  do 
l’action  de  la  chaux  sur  le  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Au  lieu  de  produire  le  gaz  ammoniac  avec  de  la  chaux  et  un  sel  ammo- 
niacal , on  peut  aussi  l’obtenir  en  faisant  chauffer  l’ammoniaque  liquide 
du  commerce;  il  suffit  d’une  tcmiiérature  lieu  élevée, pour  en  dégager 
tout  le  gaz  qu’elle  renferme. 

La  dissolution  d’ammoniaque  (ammoniaque  liquide)  se  prépare  en 
recevant  le  gaz  ammoniac,  d’abord  dans  un  flacon  laveur  où  l’on  a mis 
une  petite  quantité  de  lait  de  chaux  pour  absorber  l’acide  carbonique 
et  les  corps  étrangers  qui  pourraient  être  entraînés,  et  ensuite  dans  une 
série  de  flacons  qui  contiennent  de  l’eau  distillée. 

Comme  l’eau  ammoniacale  est  plus  légère  que  l’eau  pure,  le  tube  qui 
amène  le  gaz  dans  l’eau  distillée  doit  plonger  jus<iu'au  fond  du  flacon  ; 
pour  faciliter  la  dissolution  de  l’ammoniaque,  on  entoure  les  flacons  con- 
densateurs d’eau  froide  : on  peut  con.sidérer  la  saturation  comme  com- 
plète, quand  on  voit  de  nombreuses  bulles  de  gaz  se  dégager  de  la  dis- 
solution ammoniacale  refroidie. 

CÉNéRALITÉS  SUR  LES  SELS  AHMOM.AC&DX. 

Les  acides  peuvent  être  divisés  en  trois  classes  relativement  à leur  ac- 
tion sur  l’ammoniaque  : 

1°  La  première  classe  comprend  les  oxacides  hydratés,  qui  s’unissent  à 
l’ammoniaque  et  produisent,  avec  cette  base,  des  sels  qui  contiennent 
constamment  un  équivalent  d’eau.  Cette  eau  est  nécessaire  à l’existence 
même  du  sel  ammoniacal  qui  se  détruit  dès  qu’on  le  déshydrate , ou 
ne  se  forme  pas  lorsqu’on  fait  agir  de  l’ammoniaque  anhydre  sur  un 
acide  également  anhydre.  11  arrive  souvent  que  le  sel  anunoniacal  ren- 
ferme plusieurs  équivalents  d’eau  ; mais  ces  nouveaux  équivalents  ne 
remplissent  pas  le  même  rôle  que  le  premier,  et  on  peut  les  éliminer 
sans  décomposer  le  sel.  Si  A représente  un  équivalent  d’un  acide  oxi- 
géné , le  sel  ammoniacal  neutre  formé  en  présence  de  l’eau  par  cet 
oxacide  aura  toujours  pour  composition  AzH’,HO,A. 

2°  La  deuxième  classe  comprend  les  sels  formés  par  les  liydracides.  Ces 
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seb  contiennent  les  éléments  de  l’ammoniaque  et  de  l'hydracide  : sous 
ce  rapport  l’ammoniaque  diffère  complètement  des  bases  oxigénées,  qui 
ai  se  combinant  aux  hydracides  produisent  de  l’eau  et  un  composé  bi- 
naire. Si  HR  représente  un  hydracide,  la  composition  du  sel  ammonia- 
cal sera  AzH’,HR.  Les  sels  ammoniacaux  formés  par  les  hydracides  peu- 
vait  contenir  de  l’eau  de  cristallisation  ; mais  dans  ces  sortes  de  com- 
posés, l’eau  n'est  pas  nécessaire  comme  dans  les  sels  appartenant  à la 
classe  précédente. 

3°  La  troisième  classe  comprend  des  composés  qui  sont  produits  par  la 
combinaison  des  acides  anhydres  avec  l’ammoniaque.  Ces  corps  ne  pré- 
sentent pas  les  caractères  généraux  des  sels  ammoniacaux.  C’est  ainsi 
que  la  combinaison  de  l’acide  sulfurique  anhydre  avec  l’ammoniaque 
anhydre  AzH’,SO  ne  précipite  pas  les  sels  de  baryte,  comme  le  fait  le 
sulfate  d’ainmoniaqne  ordinaire:  AzH’,HO,SO>. 

Les  composés  qui  sont  produits  par  la  réaction  du  gaz  ammoniac  sur 
les  acides  anhydres  portent  en  général  le  nom  à'Amidet.  Ils  ne  diffèrent 
des  sels  ammoniacaux  proprement  dits  que  par  un  ou  plusieurs  (V{ui- 
valents  d’eau,  et  peuvent  régénérer  des  sels  ammoniacaux  quand  on 
les  soumet  à des  influences  qui  déterminent  leur  hydratation.  Ou  peut 
produire  aussi  des  amides  en  soumettant  certains  sels  ammoniacaux  à 
la  distillation  ou  à l’influence  des  corps  avides  d’eau , tels  que  l’acide 
pbosphorique  anhydre  et  le  perchlorure  de  phosphore.  Les  différents 
modes  de  production  des  amides  seront  décrits  avec  détail  en  traitant 
des  corps  organiques. 

L’oxamide,  qu’on  doit  considérer  comme  le  type  de  cette  série  remar- 
quable de  composés,  a été  découverte  par  H.  Dumas  en  étudiant  la  dis- 
tillation de  l’oxalate  d’ammoniaque. 

THÉORIE  DE 

La  propriété  que  possède  l’ammoniaque  de  s’unir  aux  acides,  d’étre 
caustique,  de  ramener  au  bleu  la  couleur  rouge  de  tournesol,  de  verdir 
le  sirop  de  violettes  et  de  se  substituer  à un  grand  nombre  d’oxides  mé- 
talliques en  les  précipitant  de  leurs  dissolutions  salines,  à dù  faire  con- 
sidérer depuis  longtemps  l’ammoniaque  comme  une  véritable  base 
comparable  aux  bases  alcalines.  Comme  toutes  les  autres  bases  sont 
formées  par  l’union  d’un  métal  avec  l’oxigène,  quelques  chimistes  émi- 
rent l’opinion  que  l’ammoniaque  ]K>urrait  bien  elle-même  contenir  un 
métal  particulier,  non  encore  isolé. 

M.  Ampère  a proposé  le  premier  une  théorie  ingénieuse  pour  expliquer 
le  réle  basique  de  l’ammoniaque.  Cette  théorie,  développé;  par  M.  Ber- 
zélius,  est  adoptée  aujourd’hui  par  un  grand  nombre  de  chimistes. 

Elle  consiste  à supposer  que  l’ammoniaque  AzH*  n’est  point  une  base, 
et  qu'elle  ne  devient  basique  que  par  le  concours  de  l’eau . 


Digitized  by  Google 


120 


TBtOlUB  DB  L’AMMOmrM. 

Dans  cette  thdorie,  l'équivalent  d’hydrogène  que  contient  l’eau  s'ajoute 
aux  trois  équivalents  d’hydrogène  qui  se  trouvent  dans  l’ammoniafjue 
pour  former,  avec  l’azote,  un  radical  particulier,  une  sorte  de  métal  com- 
jKisé  AzH*  que  l’on  nomme  ammonium.  Ce  radical,  s’unissant  à l’équiva- 
lent d'oxigène  de  l’eau  décompos»'*,  constitue  Voiide  d'ammonium  AzHO, 
qui  se  combine  alors  aux  oxacides  à la  manière  des  oxides  ordinaires 
pour  former  des  sels  ammoniacaux,  représentés  d’une  manière  générale 
par  la  formule  AzH<0,A. 

Nous  allons  exposer  maintenant  les  différentes  considérations  que  les 
partisans  de  la  tliéorie  do  l’ammonium  font  valoir  en  faveur  de  leur  hy- 
pothèse. 

Il  ne  doit  pas  paraître  extraordinaire  que  le  composé  binaire  AzH*  rem- 
plisse les  fonctions  d’un  métal  ; on  sait  en  effet  que  le  cyanogène  C^Az  se 
com(x>rte  comme  un  véritable  métalloïde  dans  toutes  les  réactions  chi- 
mi<|ues. 

Dans  la  théorie  qui  consiste  à admettre  que  l'ammoniaque  est  un  com- 
posé binaire  jouant  le  râle  d’un  oxide  métallique  basique , on  ne  com- 
prend pas  pourquoi  cette  base  a besoin  de  la  pnïsence  de  l’eau  pour  former 
des  sels  avec  les  oxacides;  ]X>urquoi  cette  eau  devient  inutile  dans  les 
sels  formés  par  les  hydracides,  et  pourquoi  enfin  les  acides  anliydres  ne 
forment  pas  de  sels  ammoniacaux  avec  l'ammoniaque. 

Dans  l’hypothèse  de  l’ammonium,  ces  trois  faits  s’expliquent  facile- 
ment. 

1»  I/ammoniaque  AzID  est  un  corps  indifférent:  il  lui  faut  un  équiva- 
lent d'hydrogène  pour  devenir  un  radical,  et  un  (k|uivalent  d’oxigène  pour 
se  changer  en  base,  en  oxide  d'ammonium  AzHH).  C'est  précisément  l’eau 
qui  fournit  l'équivalent  d'oxigène  et  l'équivalent  d'hydrogène  qui  trans- 
forment l’ammoniaque  en  oxide  d’ammonium. 

2“  Les  hydracides  se  combinent  avec  l’ammoniaque  pour  former  des 
composés  comparables  aux  chlorures,  bromures,  iodures  ; dans  ce  cas, 
c’est  l'hydrogène  de  l'hydiacide  qui  transforme  l’ammoniaque  AzH*  en 
ammonium  AzH‘. 

On  comprend  donc  que  l’ammoniaque  se  combine  aux  hydracides 
pour  former  des  sels  ammoniacaux  sans  que  l’intervention  de  l'eau  soit 
nécessaire. 

3*  Il  n’est  pas  étonnant  que  l’ammoniaque  AzH*,  en  s’unissant  aux 
oxacides  anhydres,  ne  forme  pas  de  sels  ammoniacaux,  puisque  AzH’ 
n'est  pas  une  base. 

La  composition  d'un  corps  particulier,  que  nous  examinerons  plus  loin 
sous  le  nom  d’hydrure  ammoniacal  de  mercure,  semble  aussi  appuyer 
la  théorie  de  l’ammonium.  En  effet,  ce  composé  parait  être  fomié  par  la 
combinaison  du  mercure  avec  une  quantité  d'azote  et  d’hydrogène  re- 
présentée précisément  parla  formule  AzH<  ; il  est  plus  simple  d’envisager 
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cotte  combinaison  comme  un  ammoniure  de  potassium  Hg,AzR*  que 
comme  un  hydrure  ammoniacal  de  mercure  HgH.AzH*. 

La  constitution  des  sulfliydrates  sulfurés  d’ammoniaque  s’interprète 
aussi  très  simplement  dans  la  théorie  de  l’ammonium.  Le  Sulfhydratc 
d’ammoniaque  AzH*,HS  peut  dissoudre  plusieurs  équivalents  de  soufre 
pour  former  les  composés  suivants  : 

AzH>,llS,.S...  AzH’.IIS.S*...  AzII»,IIS,S« ...  Azll3,IIS,S*. 

Dans  la  théorie  de  l’ammoniaque,  ces  formules  sont  compliquées; 
elles  sont  beaucoup  plus  simples  dans  la  théorie  de  l’ammouium,  et  de- 
viennent: 

AiU'S  ...  AzU«S’  ...  AzH<S>  ...  AzUASS ...  azH‘S». 

Ces  corps  sont  alors  comparables  en  tous  points  aux  sulfures  de  po- 
tassium. 

La  théorie  de  l'ammonium  offre  aussi  l’avantage  de  rapprocher  le 
chlorhydrate  d’ammoniaque  (chlorure  d’ammonium)  AzH*Cl  des  chlo- 
rures de  potassium,  de  sodium,  etc.  KCl;NaCl,  eti;. 

Les  composés  doubles  formés  par  la  combinaison  des  chlorures  mé- 
talliques avec  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  sont  des  chlorures  dou- 
bles dans  la  théorie  de  l’ammonium,  et  leur  formule  devient  alors  très 
simple  : c’est  ainsi  que  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  et  le  bichlorum 
de  platine  forment  un  corps  représenté  par  la  formule  suivante  : PtCl* 
AzH'Cl,  qui  est  un  chlorure  double  de  platine  et  d’ammonium  correspon- 
dant au  chlorure  double  de  platine  et  de  potassium  PtCl*,KCI. 

L’ammonium  n'a  pas  été  isolé;  mais  cette  objection  n’est  pas  suffi- 
sante pour  qu’on  doive  rejeter  la  thi'»rie  de  l’ammonium  ; en  effet,  le 
cacodyle , radical  composé , n’a  été  isolé  que  longtemps  api-ès  que 
M.  Bunsen  eut  démontré  son  existence  dans  les  combinaisons  caco- 
dyliques ; et  les  chimistes  admettent  l’existence  de  AzO*,  qui  cependant 
n’est  pas  connu  à l’état  de  liberté. 

OBJECTIONS  A I.A  TbéOBIE  DE  l’AMUOMCU. 

Nous  Avons  cru  devoir  exposer  avec  quelque  détail  la  théorie  de  l’am- 
monium, parce  qu’elle  est  admise  par  un  grand  nombre  de  chimistes, 
et  qu’elle  explique  d’ailleurs  d’une  manière  heureuse  un  certain  nombre 
de  faits  ; il  nous  reste  maintenant  à présenter  les  objections,  selon  nous 
très  si'-rieuses,  que  l’on  peut  adresser  à cette  théorie  : 

1'  L’ammonium  AzH*  n’est  pas  connu  à l’état  de  liberbi. 

2”  En  admettant  l’existence  de  l’ammonium  pour  expliquer  la  compo- 
sition des  sels  ammoniacaux,  on  est  obligé  d’admettre  aussi  un  très  grand 
nombre  de  radicaux  hypothétiques  pour  interpréter  la  constitution  des 
sels  qui  contiennent  des  alcalis  organiques.  Ces  sels,  en  effet,  d’après  les 
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recherches  de  H.  Régnault,  ont  une  composition  cnti<;rement  comparable 
à celle  des  composés  ammoniacaux,  car  les  bases  organiques  semblables 
à l’ammoniaque  ne  peuvent  s’unir  aux  oxacides  anhydres  qu'en  pré- 
sence de  l'eau , et  forment  des  sels  dans  lesquels  un  équivalent  d’eau 
est  nécessaire  ; il  faudrait  donc  admettre  dans  ces  sels  l’existence  d’au- 
tant de  radicaux  hypothétiques  qu’il  existe  d’alcalis  organiques;  on  au- 
rait ainsi  h morphinium  pour  les  sels  de  morphine , le  çuinium  pour  les 
sels  de  quinine,  etc. 

3°  Pour  expliquer,  dans  la  théorie  de  l’ammonium,  la  production  du 
chlorure  d’ammonium  AzH^Cl  qui  prend  naissance  lorsqu’on  combine 
l’acide  chlorhydrique  à l’ammoniaque,  on  est  obligé  d’admettre  que  le 
chlore,  qui , dans  l’acide  chlorhydrique,  est  combiné  avec  l’hydrogène, 
et  dont  l’affinité  pour  ce  corps  est  énorme , abandonne  cependant  l’hy- 
drogène pour  se  combiner  à l’ammoniaque  AzH’  et  former  AzH*,  lors- 
que l’aftinité  de  AzH’  pour  l’hydrogène  est  assez  faible  pour  qu’on 
n’ait  pu  jusqu’ici , par  aucun  moyen  , unir  directement  AzH’  avec  l’hy- 
drogène. 

Cette  objection,  que  nous  empruntons  à M.  ChevTeul , nous  pai-alt 
d’une  grande  force. 

On  voit  que  les  deux  théories  qui  ont  été  émises  sur  la  constitution  des 
sels  ammoniacaux  reviennent  à rechercher  si  le  chlorhydrate  d’ammo- 
niaque sera  représenté  par  AzH’,  HCl  ou  par  AzH’,  Cl  ; si  le  sulfate  d’am- 
moniaque aura  pour  formule  AzH’,HO,SO’,  ou  bien  AzH’0,S0’  : dans 
les  deux  cas , la  composition  de  ces  sels  est  la  même  ; l’arrangement  mo- 
léculaire est  seul  différent. 

Nous  dirons  ici  d'une  manière  générale  que  les  questions  relatives  à la 
constitution  moléculaire  des  corps , c’est-à-dire  au  mode  d’arrangement 
de  leurs  éléments,  sont  complètement  insolubles  dans  l’état  actuel  de  la 
science , lors  même  qu’il  s’agit  des  composés  les  plus  simples. 

Quand  nous  admettons  qu’un  sel , le  sulfate  de  potasse  par  exemple, 
contient  l’acide  sulfurique  et  la  potasse , et  que  nous  écrivons  sa  for- 
mule KO,  SO’  et  non  KS0‘,  c’est  que  le  sulfate  de  potasse  a été  formé  par 
la  combinaison  de  la  piotasse  avec  l’acide  sulfurique,  qu’on  en  retire  faci- 
lement ces  deux  éléments , et  que  toutes  les  réactions  de  ce  sel  s’ex- 
pliquent avec  facilité  en  supposant  qu’il  contient  de  l’acide  sulfurique  et 
de  la  potasse  ; mais  nous  ne  connaissons  aucun  moyen  rigoureux  de  dé- 
montrer son  arrangement  moléculaire. 

Ce  que  nous  venons  de  dire  pour  le  sulfate  de  potasse  s’applique  aux 
sels  ammoniacaux.  . 

Nous  admettons , dans  un  sel  ammoniacal , l’existence  de  l’amino- 
Iliaque  AzH’,  parce  que  ce  corps  existe  à l’état  isolé,  qu’il  forme  des  sels 
en  s’unissant  aux  acides  directement  nu  avec  la  seule  intervention  de 
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l’eau,  et  qu’on  peut  le  retirer  facilement  <les  combinaisons  salines  dans 
les(|uelles  il  est  engagé. 

Tout  en  reconnaissant  ce  que  la  théorie  de  l’animonium  présente  d’in- 
génieux, nous  ne  l’admettons  pas  dans  cet  ouvrage,  parce  qu’elle  tend  à 
faire  sortir  la  chimie  de  la  voie  purement  expérimentale,  et  à faire  ad- 
mettre l'existence  d’un  grand  nombre  de  corps  hypothétiques. 

lirDRURB  AMMONIACAL  DE  MERCCnB  OU  AMMONIURE  DE  MERCURE. 

Peu  de  temps  après  la  découverte  des  métaux  alcalins  , plusieurs  chi- 
mistes, et  particulièrement  M.  Berzélius,  soumirent  les  sels  ammoniacaux 
à l’action  de  la  pile,  et  reconnurent  qu’en  présence  du  mercure,  ces  sels 
donnaient  des  résultats  présentant  une  certaine  analogie  avec  ceux  que 
Davy  avait  obtenus  pour  les  sels  alcalins. 

Si  l’on  met,  en  effet,  dans  une  coupelle  de  chlorhydrate  d’ammoniaque 
légèrement  humide,  un  globule  de  mercure , que  l’on  place  cette  cou- 
pelle sur  une  lame  de  platine  en  communication  avec  le  pôle  positif  de  la 
pile , et  que  l’on  fasse  plonger  le  réophore  négatif  dans  le  mercure , 
on  voit  bientôt  le  métal  augmenter  considérablement  de  volume  et 
prendre  une  consistance  butircuse  semblable  à celle  des  autres  amal- 
games. 

On  peut  obtenir  cet  amalgame  par  un  autre  procédé  , qui  consiste 
à placer  dans  la  coupelle  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  humide , ou 
dans  une  dissolution  de  ce  sel , un  amalgame  de  mercure  et  de  po- 
tassium. Le  potassium  se  combine  alors  avec,  le  chlore  du  chlorhydrate 
d’ammoniaque  pour  fonner  du  chlorure  de  potassium , et  le  mercure 
s’unit  a un  composé  d’azote  et  d’hydrogène,  qui  parait  avoir  pour  formule 
AzH*.  On  donne  au  corps  qui  se  produit  ainsi  le  nom  A’amalgame  d’am- 
monium : l’amalgame  obtenu  j>ar  cette  dernière  méthode  contient  tou- 
jours une  certaine  quantité  de  potassium. 

L’amalgame  d’ammonium  cristallise  en  cube  ; sa  densité  est  trois  fois 
plus  grande  que  celle  de  l’eau.  Le  gaz  chlorhydrique  le  décompose  on 
chlorhydrate  d’ammoniaque,  en  mercure  et  en  hydrogène  qui  se  dégage. 
Il  est  fort  peu  stable  ; la  plus  faible  élévation  de  température,  le  contact 
de  l’alcool,  de  l’éther,  etc.,  le  décomposent  en  mercure  et  en  un  mélange 
d’hydrogène  et  de  gaz  ammoniac. 

Cet  amalgame  ne  contient  qu’une  quantité  d’ammoniaque  et  d’hydro- 
gène très  faible  relativement  à la  proportion  de  mercure,  comme  le  dé- 
montrent les  analyses  qui  ont  été  faites  par  MM.  Thénard  et  Gay-Lussac. 

Les  partisans  de  la  théorie  de  l’ammonium  admettent,  dans  le  compoa; 
qui  vient  d’être  décrit,  l’existence  de  l’ammonium  AzH‘;  tandis  que 
d’autres  chimistes  considèrent  ce  corps  comme  un  hydrure  ammoniacal 
(le  mercure  ; il  faut  reconnaître  ici  que  dans  la  théorie  de  l’ainmoninm 
11.  « 
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la  ('.nnslitutioii  il<‘  rainmiiniiiiv  de  merrure  i-til  plus  que  dans  cell<^ 

de  ramiiu)iiia(|ue. 

CAIIACTKUES  GKMÎKAIX  UKS  SELS  lUMOMACAlX. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  isomor|>lies  avec  les  sels  de  potasse  corres- 
pondants ; ils  sont  comme  eux  solubles  dans  l’eau.  L’ammoniaque  agit  eu 
présence  des  acides  comme  une  base  énergitpie  ; elle  les  $:iture  complète- 
ment et  forme  des  sels  neutres  aux  réactifs  colori'*s. 

L*%  sels  ammoniacaux  sont  incolort^,  d’une  saveur  piquante.  La  plu- 
part n’ont  pas  d’odeur  sensible  : cependant  ceux  qui  contiennent  des 
acides  faibles,  comme  l’acide  carbonique,  |K*ss<slent  l’odeur  pénétrante 
de  l’ammoniaque. 

La  chaleur  volatilise  ou  décomi>o.s*'  tous  tes  sels  ammonimnux;  ceux 
qui  contiennent  des  acides  gazeux,  comme  l’acide  chlorhydrique,  distil- 
lent sans  éprouver  d’altération  ; ce|M'ndnnt  plusieurs  sels  ammoniacaux 
dont  l’acide  est  volatil,  éprouvent  une  dréomposition  partielle  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur  ; ainsi  le  sulfate,  l’azotate,  l’azotite,  sont  décom- 
posés avant  le  rouge  sombre.  Lorsque  l'acide  est  fixe,  raiiimoniaquc 
abandonne  l’acide  ax'cc  lequel  il  était  (aunbiné.  Ainsi  phosphates,  les 
Ijorates  d’ammoniaque  sont  décompos<'-s  par  la  chaleur  en  ammouiaquf, 
en  eau,  et  lai.ssent  un  R'sidu  d’acide  p\  ro|diosphuri(pie  ou  d’acide  borique 

Un  sel  neutre  ammoniacal,  soumis  à l’influena!  de  la  chaleur,  dégage 
ordinairement  une  partie  de  son  ammoniaque  et  se  transforme  d’abord  en 
un  bi-sel . 

Le  chlore  décompose  facilement  les  sels  ammoniacaux  ; s’il  est  en 
excès  , il  s’unit  aux  deux  éléments  de  l’ammoniaque  , pour  former  avec 
l’azote,  du  chlorure  d’azote  ; et  avec  l’hydrogène  , de  l’acide  chlorliy- 
drique. 

L’amalgamt;  de  potassium  agit,  comme  nous  l’avons  dit  précédem- 
ment , sur  1«  sels  ammoniacaux  humides  ou  en  dissolution  concentixé; 
cet  amalgame  détermine  la  décomposition  de  l’eau  et  du  sel , et  fonne 
de  riiydrurc  ammoniacal  de  potassium.  (Ainmoniure  de  potassium) 
K.\zHL 

Les  sels  ammoniacaux,  soumis  à l’action  oxidante  d’un  mélange  d'acide 
sulfurique  et  de  chromate  de  potasse,  sont  transformés  en  acide  azotique, 
comme  l’a  démontré  ixicemment  M.  Kuhimann.  Ces  sels  subissent  b 
même  transformation  lorsqu’on  les  soumet,  en  prés<!ncc  d’un  excès  d'sir 
■ ou  d’oxigène,  à l’influence  île  la  chaleur  et  de  la  mousse  de  platine. 

Les  sels  ammoniacaux  sont  très  faciles  à distinguer  de  tous  les  autivs 
sels. 

Les  alcalis  fixes,  la  potasse,  la  soude,  la  chaux,  etc.,  en  dégagent,  luéns’ 
.à  froid,  un  gaz  qui  ramèni;  au  bleu  le  papier  rouge  de  tournesol  : cetU' 
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|irupriété  n’est  partagée  par  aucun  autre  fluide  élastique  ; ce  gai,  d’une 
odeur  pénétrante  et  caractéristique,  produit,  à l’approche  d’un  tube 
trempé  dans  l’acide  chlorhydrique  affaibli,  des  fumées  blanches,  très 
épaisses,  de  sel  ammoniac. 

Les  seU  ammoniacaux  se  l'econnaisseiit  encore  au  moyen  des  réactifs 
suivants  : 

Acide  tartrique.  — Précipité  blanc  cristallin  de  bitartrate  d’ammo- 
niaque, si  l’acide  tartrique  est  en  grand  excès  : ce  précipité  est  beaucoup 
plus  soluble  que  le  bitartrate  de  potasse. 

Acide  hydrofluotiUcique.  — Précipité  blanc  gélatineux. 

Acide  chloriqae , Acide  perchloriqye , Acide  carbazotique.  — Pas  de 
précipité. 

Sulfate  d'alumine. — Prt’Tipitt'  blanc,  cristallin,  d’alun  ammoniacal. 

Chlorure  de  platine,  — Précipité  jaune  de  chlorure  ammoniaco-plati- 
nique,  laissant  du  platine  pur  par  la  calcination. 

Les  sels  ammoniacaux  ne  forment  pas  de  précipités  dans  les  carbonates 
alcalins,  les  sulfures,  et  le  cyanotcrrure  do  potassium. 

On  analyse  les  sels  ammoniacaux  en  précipitant  leur  dissolution  par  le 
bichlorure  de  platine  , lavant  le  précipité  avec  de  l’alcool , et  détermi- 
nant le  poids  du  chlonirc  ammoniaco-platiniquc  dont  la  composition  est 
< connue.  On  peut  encore  analyser  les  sels  ammoniacaux  en  les  décompo- 
sant par  un  mélange  d’oxide  de  cuivre  et  de  cuivre  métallique  et  mesu- 
rant le  volume  d’azote  qui  se  produit  ; cette  analyse  s’exécute  dans  un 
appareil  qui  sera  décrit  à l’article , analyse  des  substances  organiques 
azotées. 

cnLoniiYDn.tTiî  d’ammomaque.  AzIP,TICI. 

élat  B*lnrFl. 

Le  chlorhydrate  d’ammniiia(ine  se  trouve  dans  l’urine  humaine  et  dans 
la  flente  de  quelques  animaux,  particulièrement  des  chameaux.  11  exista 
en  petite  quantité  dans  les  environs  des  volcans,  et  dans  les  fissures  de 
certaines  mines  de  houille  en  combustion. 

ProprMM*. 

Le  chlorhydrate  d’aunnoiliaque,  appelé  souvent  sef  ammoniac,  cristallise 
urdinairomeut  en  longues  aiguilles  qui  se  groupent  sous  forme  de  barls's 
de  plumes,  et  plus  rarement  en  cubes  ou  eu  octaèdres  ; sa  saveur  est  pi- 
quante, sa  densité  de  l,tiS  ; il  n’a  pas  d’odeur  sensible. 

100  p.  d’eau  dissolvent  36  p.  de  sel  ammoniac  à 18".  100  p.  d’eau  è 
100°  en  dissolvent  89  p. 

Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  est  soluble  dans  l’alcool. 

Ce  sel  se  sublime,  sans  éprouver  d’altération,  à une  températuie  un  peu 
inférieure  au  rouge  sombre^;  il  est  toujours  anliydre. 
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Plusieurs  métaux , f t particuliéreniPiil  les  métaux  des  premières  sec- 
tions, peu\  ent  le  décomposer.  11  se  dégage  du  gaz  ammoniac  et  de  l’hydro- 
gene,  et  il  se  forme  un  chlorure  métallique. 

Le  potassium  et  le  sodium  produisent  cette  décomposition  à une  tem- 
pérature assez  bas.se  ; l’étain  , le  zinc , le  fer  , agissent  sur  le  sel  ammo- 
niac à une  chaleur  plus  élevée  ; l’expérience  se  fait  facilement  dans  une 
petite  cornue  de  verre  à laquelle  on  adapte  un  tube  recourbé  qui  s’engage 
sous  une  cloche  pleine  de  mercure;  on  recueille  ainsi  6 vol.  d’hydrogène 
contres  vol.  d’azote. 

Presque  tous  les  oxides  décomposent  le  sel  ammoniac  en  donnant 
naissance  à des  chlorures  métalliques , à de  l’azote  et  à de  l'eau.  Les 
oxides  de  nickel  et  de  cobalt  sont  réduits  à l’état  métallique  quand  on  les 
chaulTe  avec  du  .sel  ammoniac. 

Une  dissolution  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  peut  dissoudre  certains 
oxides  métalliques , et  principalement  d’oxide  de  zinc. 

Lorsqu’on  expose  aux  vapeurs  d’acide  sulfurique  anhydre,  le  chlorhy- 
drate d’ammoniaque  en  poudre,  il  se  forme  une  combinaison  particu- 
lière que  l’eau  décompwse  rapidement  en  acide  chlorhydrique  et  en 
sulfate  d’ammoniaque  (H.  Hose). 

Le  sel  ammoniac  est  éla.stique  , et  se  laisse  difRcilement  pulvériser  : 
pour  l’ohtenir  en  poudre  très  fine,  on  peut  en  faire  une  dissolution  bouil- 
lante concentrée , et  la  laisser  refroidir  le  plus  promptement  possible  en 
l’agitant  continuellement;  on  produit  ainsi  un  précipité  cristallin,  qui 
se  léduit  en  poudre  fine  lorsqu’on  le  dessèche. 

Préparatioo. 

Un  obtient  directement  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  en  unissant 
l’ammoniaque  et  l'acide  chlorhydrique  à l’état  gazeux  ; on  reconnaît  que 
ces  deux  gaz  se  combinent  à volumes  égaux  pour  former  le  sel  am- 
moniac. 

Ce  sel  a été  pendant  longtemps  fabriqué  exclusivement  en  Egypte.  Un 
le  produisait  dans  ce  pays  en  recueillant  les  produits  volatils  qui  provien- 
nent de  la  combustion  de  la  fiente  des  chameaux. 

On  prépare  maintenant  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  en  décompo- 
sant le  sulfate  d’ammoniaque  par  le  chlorure  de  sodium. 

Pour  produire  économiquement  le  sulfate  d'ammoniaque,  on  trans- 
forme en  sulfate,  le  carbonate  ammoniacal  qui  provient  soit  de  la  dis- 
tillation des  substances  animales , soit  des  eaux  du  gaz  de  l’éclairage,  des 
urines  putréfiées,  des  eaux  vannes,  etc.  On  fait  filtrer  ces  eaux  qui  sont 
chargées  de  carbonate  d’ammoniaque,  sur  des  couches  de  sulfate  de  chaux 
réduit  en  poudre  fine;  il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  insoluble  et  du 
sulfate  d’ammoniaque  soluble. 

On  peut  encore  obtenir  du  sulfate  d’ammoniaque  en  traitant  le  car- 
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bonate  d’ammoniaque  par  du  sulfate  de  fer  ou  du  sulfate  de  manganèse 
qui  foiTOent  des  carbonates  de  fer  ou  de  manganèse  insolubles , et  du 
sulfate  d’ammoniaque.  Le  sulfate  d’ammoniaque  étant  une  fois  produit , 
pour  le  transformer  en  chlorhydrate , il  suffit  de  le  distiller  avt'c  du 
chlorure  de  sodium,  qui  le  transforme  en  sulfate  de  soude  et  en  chlorhy- 
drate d’ammoniaque  : AzH*,HO,SO*  NaCl  = .\zH-’,HCl  + NaO.SfH. 

Au  lieu  d’opérer  par  la  voie  sèche , on  agit  quelquefois  sur  des  dissolu- 
tions de  sulfate  d’ammoniaque  et  de  .sel  marin.  En  évaporant  les  dis.solu- 
tions  de  ces  deux  sels , il  se  fait  une  double  décomposition  ; le  sel  ammo- 
niac cristallise  le  premier,  tandis  que  le  sulfate  de  soude  reste  dans  les 
eaux-mères. 

On  fabrique  aussi  le  sel  ammoniac  dans  quelquiîs  loc.alités,  en  recevant 
directement  le  carbonate  d’ammoniaque  dans  de  l’acide  chlorhydrique 
du  commerce. 

llMgM. 

Le  sel  ammoniac  sert  à préparer  l’ammoniaque  pour  les  besoins  des 
arts,  et  jx)ur  les  laboratoires  de  chimie. 

On  l’emploie  dans  la  fabrication  du  sesqui-carbonate  d'ammonia(|ue 
médicinal  ; il  sert  pour  le  décapage  des  métaux  , et  particulièrement  du 
cuivTe  ; dans  ce  cas,  l’ammoniaque  du  chlorhydrate  réduit  une  partie  de 
l’oxide  de  cuivre  à l’état  métallique,  et  transforme  l’autre  [rartie  en  j>m- 
tochlomre  de  cuivre  qui  se  volatilise. 

Le  sel  ammoniac  est  aussi  employé  dans  quelques  oprirations  de  tein- 
ture. 

Le  chlorure  d’argent  étant  soluble  dans  une  dis.solution  aqueuse  de  s<>l 
ammoniac , on  se  sert  quelquefois  d’un  mélange  de  ces  deux  sels  pour 
argenter  à froid  le  cuivre  et  le  laiton. 

Le  sel  ammoniac  est  employé  dans  l’extraction  du  platine  pour  préci- 
piter ce  métal  de  sa  dissolution  dans  l'eau  régale. 

Euiin  le  sel  ammoniac  entre  dans  la  composition  du  lut  destiné  à fixer 
le  fer  dans  la  pierre  : ce  lut  se  prépare  en  arrosant  avec  une  dissolution 
de  sel  ammoniac,  de  la  limaille  de  fer  préalablement  mêlée  à un  ou  deux 
centièmes  de  soufre. 

CHLORURES  DOUBLES  AJIMOMACAUX. 

Le  chlorhydrate  d’ammoniaque  forme  des  sels  doubles  avec  les  chlo- 
rures de  magnésium,  de  zinc,  de  cadmium,  de  manganèse,  de  fer,  d’étain, 
de  molybdène,  de  cobalt,  de  nickel,  de  cuivre,  d’antimoine  , de  mercure, 
d’or,  d’iridium,  de  palladium  , de  rhodium,  etc. 

Il  s’unit  en  outre  à certains  oxides  métalliques. 
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d’ammoniaqce.  AzH’jHI. 

Ces  deux  sels  pn-seiitent  une  grande-  analogie  ave/;  le  chlorhydrate 
d'anuuoniaqufl.  Ils  sont  solubles  dans  l’eau,  cristallisubles  et  volatils  : ils 
sont  formés,  comme  le  sel  ammoniac,  de  volumes  égaux  d'acide  etd’am- 
iiioniaquc. 

On  les  obtient  en  saturant  directement  l’ammoniatiue  par  li‘s  acides 
bromhydrique  et  iodhydrique. 

FLL’ORHYDRATE  n’AMMO.MAQl  k.  AzH’.IIFI. 

M.  Bcrznlius  conseille  de  préparer  ce  sel  en  distillant  dans  un  appareil 
de  platine  ou  d’argent  un  mélange  bien  sec  d’une  partie  de  sel  ammoniac 
et  de  2 parties  1/4  de  fluorure  de  sodium.  Le  tluorhydrate  d’ammo- 
inaque  peut  aussi  être  obtenu  directement  en  suturant  l’acide  fluorhy- 
drique  avec  de  l’ammoniaque. 

Le  fluorhydrate  d’ammoniaque  cristallise  en  prismes  inccdores  qui  en- 
trent en  fusion  avant  de  se  sublimer  ; il  ne  s’altère  j>as  à l’air,  se  dissout 
facilement  dans  l’eau,  attaque  le  verre  même  lorstiu’il  est  solide. 

On  |)cut  graver  sur  le  verre  en  employant  la  dissolution  de  fluorhy- 
drate  d’ammoniaque,  au  lieu  d’acide  lluorhydrique  : on  laisse  sécher  le 
sel  sur  le  verre,  et  lorsque  son  action  est  produite,  on  lav(!  ensuiU^ 
avec  de  l’eau. 

Le  fluorhydrate  d’ammoniaque  absorbe  le  gaz  ammoniac  avec  rapidité. 

La  dis.solution  de  ce  .sel  perd  do  l’ammoniaque  par  l’évaporation,  et 
lais.se  déposer,  en  se  refroiilissant,  des  cristaux  grenus,  cfflorescents,  qu’on 
considère  comme  un  bifluorhydrate  d’ammoniaque  AzlP,(UFl)’. 

L’ammoniaque  forme  des  sels  cristallisjibles  avec  les  fluorures  de  bore 
et  de  silicium. 

CYANUYDU.VTK  d’ammo.m.aque,  AzH>,HCy. 

Ce  sel  l'st  blanc,  incolore  ; il  cristidlise  en  cubes;  il  est  volatil  et  très 
soluble  dans  l’eau  ; son  odeur  est  à la  fois  prussique  et  ammoniacale  : il 
est  j)resque  aussi  vénéneux  que  l’acide  cyaidiydrique. 

cyanhydrate  d’amnu>niaque  est  formé  di;  volumes  égaux  de  vapeur 
d’acide  cyanhydrique  et  d’ammonia(pie,  unis  sans  condensation. 

Ou  prépare  le  cyanhydrate  d’ammoniaque  : 1“  en  rambinant  direc- 
tement l’ammoniaque  et  l’acide  cyanhydrique  ; 2°  en  distillant  un  mé- 
lange d’équivalents  égaux  de  cyanure  de  |>otassium  et  de  chlorhydrate 
d’ammoniaque;  .Ven  distillant  un  mélange  de  3 p.  de  sel  ammoniac, 
2 p.  de  cyano-fernir<‘  de  )>otassinm  et  de  10  p.  d’eau. 
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Oii  foriue  encore  le  cyaiiliydrate  d'anamoniaiiue  en  taisant  |)ass*>r  du 
gaz  ammoniac  sec  sur  des  charbons  plact'-s  dans  un  tube  de  (Kircelaine  et 
portés  au  rouge.  Il  se  dégage  de  l'hydrogène  et  de  l'azote , et  si  te  tulte 
communique  avec  un  ballon  eonriensateur  suffisamment  refroidi , il  se 
dépose  dans  le  ballon  des  cristaux  de  cyanhydrate  d’ammoniaque. 

COMBIN4ISOKS  DE  L’AMHOKIAQIE  .AVEC  L'.ACIDE  SLEFniDniQUE. 

Sir.FHYDR.ATE  D’aMMOMAQUE.  AzH3,HS. 

Suivant  M.  Bineau  , lorsqu’on  fait  amver  dans  un  flacon  maintenu  à 
une  température  très  basse,  un  courant  de  gaz  acide  sulfliydrique  sec  et 
de  gaz  aininouiac  sec  et  en  exci»,  il  se  produit  un  composé  blanc  formé 
de  2 volumes  d’ammoniaque  et  d’un  volume  d'hydrogène,  sulfuré,  qui 
a pour  formule: 

Si,  au  contraire,  l’hydrOgène  .sulfuré  est  employé  en  excis,  les  deux 
gaz  s’uniss«nit  h volumes  égaux  et  produisent  une  combinaison  repn'-sentée 
parAzH\2HS;  dans  la  théorie  de  l'ammonium,  ci*  corps  e.st  un  sulfhy- 
drate  de  sulfure  d’ammonium  ayant  ]Hmr  formule  : AzII'S.HS,  et  corres- 
imudant  pour  sa  composition  au  siilflivdi'ate  de  sulfure  de  potassium 
KS.H8. 

Ou  connaît  encore  d'autres  combinaisons  d’acide  sulfliydrique  et  d’am- 
moniaque , mais  on  peut  les  considérer  comme  des  mélanges  des  deux 
W])8  précédents. 

Propriété*. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  préparé  à une  basse  tcm(térature  et  à 
l'abri  de  l’air,  avec  un  excès  de  gaz  ammoniac,  se  présente  en  aiguilles 
ou  en  belles  lames  cristallines  blanches,  très  volatiles,  d'une  saveur  à la 
fois  piquante  et  Sulfureuse;  il  est  considéré  comme  un  violent  jioison. 

Exposé  au  contact  de  l’air,  il  absorbe  l’oxigène,  se  colore  en  jaune  en 
w changeant  en  sulfhydrate  sulfuré  d'ammoniaque  (polysulfure  d’am- 
monium), puis  successivement  en  hyposuliite,  en  sulfite  et  on  sulfate 
d'ammoniaque. 

Sa  dissolution  aqueuse  est  incolore  et  sert  comme  réactif  ; on  la  pré- 
pare ordinairement  eu  divisant  une  certaine  quantité  d’ammoniaque  en 
deux  parties  cgali's,  en  faisant  passer  dans  rime  de  ees  parties  de  l'acide 
sulfliydrique  jusqu’è  refus  et  en  y ajoutant  ensuite  l’autre  pailie  qui  a été 
mise  eu  réserve  : ÂzH>,2HS  raélé  avec  AzH*  donne  en  elTet  2(AzHs,lIS). 

On  peut  préparer  le  sulfliydrate  d'ammoniaque  par  double  décompo- 
'ilion,  en  traitant  le  carlHinate  d’ammoniaipie  par  une  dissolution  froide 
et  concentnV  de  inunosull'ure  de  barium. 
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SULFHÏDRATES  SLI.FLRÉS  d’AMMOMAQL  K. 

Le  sulfliydratc (l'animooia(|ue  se  combine,  suit  directement  soit  indi- 
rectement, il  plusieurs  équivalents  de  soufre,  pour  former  : 1°  un  sulfhy- 
drate  d’ammoniaque  monosulfuré  AzH3,HS,S,  ou  bisulfure  d'ammonium 
AzH*,S*;  2”  un  sulfliydrate  trisulfuré  AzH’,HS,S’  ou  (juadrisulfure 
d’ammonium  AzH*S<  ; 3"  un  sulfliydrate  qiiadrisulfuré  A7.H*,HS,S<  ou 
pentasulfure  d’ammonium  AzH',S’  ; 4"  un  sulfliydrate  sexsulfuré  AzH*, 
HS,Ss  ou  lieptasulfure  d’ammonium  AzH<,S’. 

SULFUYDRATE  d’AMMOMAQLE  MOAOSELFL’RIS.  AzH\HS,S. 

Ce  composé  est  connu  à l’état  anhydre  et  à l’état  d’hydrate.  On  l’obtient 
anhydre,  sous  forme  de  cristaux  jaunes  volumineux,  en  faisant  passer 
simultanément  des  vapeurs  de  soufre  et  de  sel  ammoniac  dans  un  tube 
de  porcelaine  chauffé  au  rouge,  et  communiquant  avec  une  allonge  et 
un  récipient  qu’on  entoure  d’un  mélange  réfrigérant  formé  de  sel  et  de 
glace.  Les  vajieurs  se  condensent  dans  ce  récipient. 

Propiiélén. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  monosulfuré  est  très  déliquescent , et  se 
convertit,  sous  l’influence  de  l’iiuinidilé,  en  un  liquide  d’un  jaune  foncé. 
Les  acides  même  les  plus  faibles  le  dé'coinposent,  en  précipitent  le  soufre, 
et  en  dégagent  riiydrogène  sulfuré. 

Ce  comiKisii  peut  être  obtenu  hydraté , en  exjxisant  ii  l’air  le  corps  an- 
hydre, ou  mieux  en  distillant  un  mélange  de  1 p.  de  sel  aimnoniac,  1 p. 
de  chaux  et  une  demi-partie  de  soufre. 

Le  liquide  jaune,  oléagineux,  très  volatil,  qui  résulte  de  cette  dernière 
réaction  est  connu  depuis  longtemps  sous  le  nom  de  liqueur  fumante  de 
Boyle.  On  ne  doit  pas  le  considérer  comme  du  sulfhydrate  monosulfuré 
d’ammoniaque  hydraté  pur  ; il  est  mêlé  ordinairement  d’autres  composés 
nliis  sulfurés. 

La  liqueur  fumante  de  Iloyle  est  fétide  ; elle  répand  à l’air  des  fumées 
blanches  qui  sont  principalement  formées  d’iiyjwsullite  d’ammoniaque. 

sulfdvdrate  d’am.moniaqi:e  trisulfuré.  AzHMIS.S’. 

Ce  corps  a été  découvert  par  M.  Fritzsidie,  qui  l’a  obtenu  en  faisant 
passer  alternativement  de  l’ammoniaque  et  de  l’acide  sulfhydrique  dans 
l’eau-mère  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  quadrisulfuré  ; il  cristallise  eu 
gros  cristaux  translucides  qui  sont  solubles  dans  l’alcool. 

SULFHYDRATE  D’.\MMO\tAQUE  QUADRISULFURÉ.  AzIP.HS.S^ 

r.e  compost-,  dont  on  doit  la  découverte  à M.  Fritzsche  , se  prépare  en 
mettant  du  soufre  dans  une  dissolution  aqueuse  et  concentrée  de  sulfliy- 
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drate  ou  de  bisulfhydrate  d’ammoniaque,  et  on  taisant  arriver  successive- 
ment dans  cette  dissolution  un  courant  de  gaz  ammoniac  et  d’acide  suif- 
hydrique.  Ces  deux  gaz  ont  pour  objet  de  concentrer  la  liqueur  en 
augmentant  la  proportion  de  sulfhydrate  d’ammoniaque,  et  de  permettre 
ainsi  à une  grande  quantité  de  soufre  d’entrer  en  combinaison.  Au  bout 
d'un  certain  temps,  la  liqueur  se  prend  en  un  magma  cristallin  ; on  dis- 
sout ce  corps  dans  l’eau  chaude,  et  par  le  refroidissement  de  la  liqueur 
il  se  dépose  de  beaux  prismes  à quatre  pans  d'une  couleur  jaune , qui 
constituent  le  composé  AzH^,HS,S<. 

Ce  corps  se  dissout  dans  l’eau  sans  s’altérer,  lorsque  la  dissolution  est 
faite  à l’abri  de  l’air  et  de  l’acide  carbonique.  Il  présente  les  réactions 
générales  des  polysulfures,  et  s’altère  à l’air  avec  la  même  rapidité  que  le 
sulfhydrate  d’ammoniaque  monosulfuré. 

SULFHYDRATE  d' AMMONIAQUE  SEXTISULFURÉ.  AzH’,HS,S®. 

Ce  composé  se  forme  d’après  M.  Fritzsche  par  la  décomposition  spon- 
tanée du  sulfhydrate  d’ammoniaque  quadri-sulfuré  : 2(AzU’,HS,S‘)  = 
.AzH>,HS,S»  -f  AzHî  -t-  HS  -f  2S. 

Comme  cette  décomposition  est  fort  lente,  on  pn'pare  plus  facilement 
le  sulfhydrate  d’ammoniaque  sexti-sulfuré  en  dissolvant  le  sulfhydrate 
d'ammoniaque  quadri-sulfuré  dans  son  eau-mère,  et  laissant  refroidir  la 
liqueur  chaude  sous  une  cloche  fermiie.  Il  se  dépose  bientôt  des  cristaux 
de  couleur  rubis. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  sexti-sulfuré  jwssède  presque  toutes  les 
propriétés  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  quadrisulfuré.  Il  est  moins  so- 
luble dans  l’eau  que  ce  dernier  corps  , et  moins  facilement  altérable  à 
l'au,  surtout  quand  on  le  conserve  à l’abri  des  rayons  directs  de  la  lu- 
mière. 

SULFOSELS  AMMONIACAUX. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  (sulfure  d’ammonium)  s’unit  au  sulfure 
de  carbone,  aux  sulfures  d’arsenic,  aux  sulfures  de  tungstène,  de  molyb- 
dène et  de  tellure  , etc.,  pour  former  des  sulfoscls  ammoniacaux. 

AZOT.ATE  d’ammoniaque.  AzHs,HO,AzO‘. 

Ce  sel,  connu  autrefois  sous  le  nom  de  nitre  inflammable,  cristallise  en 
aiguilles  longues  et  flexibles,  qui  s’accolent  ordinairement  et  forment 
tli>s  cannelures.  Si  la  cristallisation  se  fait  avec  lenteur,  on  obtient  de 
beaux  prismes  hexagonaux,  .semblables  à ceux  du  nitre  et  qui  .sont  d’une 
transparence  parfaite. 

L’azotate  d’ammoniaque  a une  sav''iir  aign;  et  piquante  ; il  est  lé- 
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gèremcMit  déliquescent,  soluble  dans  deux  parties  d'eau  froide  et  dans 
son  propre  poids  d’eau  bouillante.  Ce  sel  est  un  de  ceux  qui  produisent 
le  plus  de  froid  en  se  dissolvant  dans  l'eau  : M.  Gay-Lussac  a même 
reconnu  que  sa  dissolution  aqueuse  concentrtie  i mêlée  avec  de  l’eau  , 
produit  encore  un  abaissement  de  température. 

L'azotate  d'ammoniaque  est  toujours  anhydre,  quelle  que  soit  la  tem- 
pérature à laquelle  on  l’ait  fait  cristalliser.  Il  entre  en  fusion  vers  200", 
et  si  dans  cet  état  on  le  laisse  refroidir,  il  se  prend  en  une  masse  opaque. 

Entre  240  et  250”,  il  se  décompose  en  eau  et  en  protoxide  d’azote  : 
AzH*,H0,Az0‘ «=•  4HO  + 2AzO.  Quand  ce  sel  est  pur  et  qu’on  le  chauffe 
avec  beaucoup  de  précaution,  il  ne  donne  que  de  l’eau  et  du  protoxide 
d’azote;  mais  si  la  décx>mposition  est  faite  avec  rapidité,  et  qu’on 
poi-tc  le  s<‘l  à une  tempiirature  trop  élevée,  le  vase  distillatoire  se  remplit 
d’une  fumiie  blanche , et  le  protoxide  d’azote  qui  se  dégage  est  mêlé 
d’ammoniaque,  do  bi-oxide  d’azote,  et,  suivant  quelques  chimistes  , d’a- 
zote libre  et  d’acide  hypo-azotiijue. 

En  présence  de  la  mousse  de  platine,  l’azotate  d’ammoniaque  se  dé- 
compose vers  160°,  selon  MM.  Millon  et  Reisef,  en  azote  et  en  acidc( 
azotique. 

Cette  déconqwsition  est  repré.senté<;  par  l’équation  suivante  ; 5(AzH^, 
HO,AzO)s=  2(.\zOSHO)  + 8H0  -f-  8Az. 

Projeté  dans  un  creuset  rouge,  l’azotate  d’ammoniaque  s’enflamme 
subitement  en  produisant  un  léger  sifflement  et  une  lueur  jaunêtre  ; l’in- 
flammation est  due  à la  combinaison  rapide  de  l’oxigène  de  l’acide  azo- 
tique avec  l’hydrogène  de  l’ammoniaque.  Ce  sel  fait  brûler  avec  une 
grande  énergie  la  plupart  des  matières  organiques  et  le  charbon  même. 
Traité  par  l'acide  sulfurique  en  cxcé-s  et  très  concentré,  il  se  transforme, 
comme  par  la  chaleur,  en  eau  qui  est  absorbée  par  l’acide  et  en  protoxide 
d’azote  qui  se  dégage.  (Pelouze). 

Préparation. 

On  prépare  l’azotate  d’ammoniaque  en  versant  un  léger  excès  d’am- 
moniaque liquide  dans  l’acide  azotique  ; on  concentre  la  dissolution  et 
on  l'abandonne  à un  refroidissement  lent. 

L’azotate  d’ammoniaque  prend  naissance  quand  on  soumet  à l’action 
de  la  chaleur  ou  de  l’électricité  un  mélange  d’azote  et  d’oxigène  avec  un 
excès  d’hydrogène,  et  lorsqu’on  fait  passer  de  l'acide  sulfliydrique  dans 
une  solution  d’acide  azotique  libre.  L’azotate  d’ammoniaque  se  fonne 
encore  lorsqu’on  met  l’acide  azotique  en  contact  avec  certains  métaux  et 
surtotU  avi-c,  l'étain. 
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AZOTATES  AMMONIACAUX  DOUBLES. 

L’azotate  d’ammoniaque  forme  un  grand  nombre  de  sels  doubles  en 
s'unissant  à d’autres  azotates.  11  se  combine  aussi  avec  des  oxides  métal- 
liques ammoniacaux. 

Les  principaux  azotates  ammoniacaux  doubles  sont  ceux  de  cobalt,  de 
nickel,  d’étain  et  de  mercure. 

AZOTiTE  d’ammoniaque.  AzH’,HO, AzO*. 

Ce  sel  cristallise  en  aiguilles  confuses,  très  solubles  dans  l’eau.  La  cha- 
leur le  décomjwse  en  eau  et  en  azote  (AzH’,HO,AzO^  t»HO  -f-  2Az). 
L'acide  sulfurique  concentré  opère  aussi  sa  décomposition  et  dégage  de 
l'azote. 

La  dissolution  d’azotitc  d’ammonia<|uc  peut  être  évaporée  à la  tem- 
pérature ordinaire  sans  que  ce  sel  éprouve  aucune  altération  ; mais  elle 
laisse  dégager  de  l’azutc  quand  on  la  fait  bouillir. 

On  obtient  l’azotite  d’ammoniaque  par  double  décomposition  en  trai- 
tant du  sull'ate  d’ammoniaque  par  de  l’azotitc  de  plomb.  Ou  prépare 
encore  l’azotite  d’ammoniaque  en  dissolvant  de  l'acide  hypo-azotique 
dans  de  l'ammoniaque  ; il  se  forme  ainsi  un  mélange  il'azotate  et  d’a- 
lotite. 

SULFATE  NEUTRE  d’ AMMONIAQUE,  AzIl’,IIO,SO’, 

On  rencontre  le  sulfate  d’ammoniaque  en  petite  quantité  dans  l’acide 
borique  naturel  et  dans  quelques  schistes  alumineux. 

Ce  sel  est  incolore,  amer,  très  piquant,  soluble  dans  son  poids  d’eau 
bouillante  et  seulement  dans  deux  fois  son  i>oids  d’eau  à 15".  Il  cristallise 
avec  facilité  et  affecte  les  mêmes  formes  que  le  sulfate  de  potasse  avec  le- 
quel il  est  isomorphe. 

Il  forme  un  grand  nombre  de  sels  doubles  isomorphes  avec  les  sels  de 
potasse  correspondants  : dans  ces  sels , un  équivalent  d’ammoniaque  et 
un  é(|uivalent  d’eau,  ou  bien  un  équivalent  d’oxide  d’ammonium  AzH^O 
remplace  à la  manière  ordinaire  un  équivalent  de  potasse. 

Le  sulfate  d’ammoniaque  fond  à léO" , et  résiste  à toute  décomposition 
jusqu'à  180";  au-delà  de  ce  terme,  il  abandonne  de  l’ammoniaque , et 
SC  transfonne  en  bisulfate  ; ce  dernier  .sel  se  détruit  à son  tour,  et  produit 
lie  l’azote  , de  l'eau  , et  du  sullitc  acide  d'ammoniaque  qui  se  sublime. 

Le  sulfate  d’ammoniaque  produit  un  grand  nombre  de  .sels  doubles 
dont  les  plus  importants  sont  indiqués  dans  le  tableau  suivant  ; 
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Sulfate  d'ammoniaque  (!l  (l'aUiininc  . . (Aill>,IIO,SO^),(AlW,lSO^l’),2/lHO  ; 

— cl  de  scsqiii-oxidc 

de  fer (AzH5,H0,S0»',(Fe’0»,(S03|J),24H0  ; 

— cl  de  sesqui-oxidc 

de  maugan^se.  . (AzlP,HO,SO’),(MuH)’,lSO'l’),2/|HO  ; 

— et  de  magntfsic  . . (Axll^HO,SO>),(MgO,SOî;,7IIÜ  ; 

— et  de  proloxidc  de 


inaiiganêse  . . . (AzHl,HO,SO'0,(MnO,SO’),7HO  ; 
et  de  zinc (AziP,liO,SO^,(ZnO,S05),7IiO; 


— et  de  proloxidc  de 

fer (.\zH3,H0,S0’),(Fe0,S03),71i0  ; 

— et  de  nickel.  . . . (\zH’,I10,S03),(Ni0,S0^,7110; 

— et  de  cuivre.  . . . (AzH3,IIO,SO’),(CnO,SO^,7HO. 

Le  sulfate  d’juninouiaque  s'unit  aussi  avec  un  grand  nombre  d'oxides 
ammoniacaux. 

PréparaUon  e<  usase». 

On  obtient  dans  les  laboratoires  le  sulfate  d’ammoniaque  en  versant  un 
excès  d'ammoniaque  dans  l’acide  sulfurique  faible , et  en  évaporant  la 
liqueur. 

On  prépare  le  sulfate  d’ammoniaque:  dans  les  arts,  en  décomposant  In 
sulfate  de  chaux  ou  le  sulfate  de  fer  par  le  carbonate  d’ammoniaque  im- 
pur provenant  de  la  distillation  de  matières  animales  ; le  liquide  brun 
qui  se  forme  est  évaporé  à siccité  : le  produit  de  cÆtte  évaporation  est  lé  ■ 
gèrement  grillé  et  repris  par  I eau , qui  laisse  les  matières  étrangères , et 
dissout  le  sulfate  d’ammoniaque  qui  se  dépose  ensuite  par  l’évaporation 
en  cristaux  incolores. 

Les  urines  putréfiées , les  eaux  vannes , les  eaux  de  condensation  du 
gaz  servent  aussi  à la  préparation  du  sulfate  d’ammoniaque. 

Le  principal  usage  du  sulfate  d’ammoniaque  consiste  dans  la  fabri- 
cation de  l’alun  ammoniacal.  On  s’en  sert  aussi  comme  engrais. 

BISULFATE  d’ammosiaque.  AzH’,HO,(SO’)’,IIO. 

Ce  sel  est  déliquescent,  facilement  cristallisable,  soluble  dans  l’alcool. 
Lorsqu’on  sature  par  les  alcalis  l’exc«’«  d’acide  qu’il  renferme,  on  obtient 
des  sels  doubles  qui  sont  très  stables  et  cristallisent  aisément.  On  prépare 
ce  sel  en  unissant  un  équivalent  d’acide  sulfurique  à un  équivalent  de 
sulfate  neutre  d’ammoniaque  ou  à un  demi-é(iuivalent  d’ammoniaque. 

CARBO.NATES  d’aM.MOMAQUE. 

L’acide  carbonique  forme,  avec  l’ammoniaque  et  l’eau  , des  combinai- 
sons nombreuses  qui  ont  été  exaniinties  avec  soin  par  M.  H.  Rose. 

.Avant  les  expériena*s  de  cet  habile  ebimiste , on  croyait  (pi’il  n’èxis- 
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tait  que  trois  carbonates  d'ammoniaque , correspondant  par  leur  com- 
position aux  trois  carbonates  de  potasse  ou  de  soude. 

M.  Rose  a démontré  que  le  carbonate  neutre  d'ammoniaque  ainsi  que 
le  carbonate  d'ammoniaque  anhydre  AzH,CO*  s'unissent  en  un  grand 
nombre  de  proportions  avec  le  bicarbonate  d'ammoniaque;  il  parait 
même  que  ces  composés  peuvent  se  combiner  avec  un  quadri-carbonate 
d'ammoniaque. 

CARBONATE  NEUTRE  D’A.MMONIAQUE.  AzH’,HO,CO*. 

Le  carbonate  neutre  d'ammoniaque  n'est  pas  connu  jusqu'à  présent  à 
l'état  de  liberté , mais  il  peut  être  obtenu  en  dissolution  dans  l'eau  et 
dans  l'alcool , et  principalement  en  combinaison  avec  le  bicarbonate 
d'ammoniaque. 

Cependant,  d'après  M.  Humfcld , une  dissolution  alcoolique  de  sesqui- 
carbonate  d'ammoniaque,  soumise  à l'ébullition,  donnerait  par  le  refroi- 
dissement du  carbonate  neutre  d'ammoniaque  hydrate  qui  serait  presque 
pur. 

CARBONATE  d’AHUONIAQUE  ANHYDRE.  AzIl’,CO’. 

Le  gaz  ammoniac  et  l'acide  carbonique  gazeux  s'unissent  avec  lenteur, 
et  produisent  une  poudre  blanche,  cristalline,  formée  de  deux  volumes 
d'ammoniaqqe  et  d'un  volume  d'acide  carbonique.  Ce  corps  a donc  pour 
composition  AzH’,CO*.  On  voit  qu'il  diffère  du  carbonate  neutre  d'am- 
moniaque par  un  équivalent  d'eau  ; il  appartient  sans  doute  à la  classe 
des  amides. 

Lorsqu'on  le  met  en  contact  avec  l'eau  , il  se  dissout  et  se  transforme 
en  un  mélange  d'ammoniaque  libre  et  de  bicarbonate  d'ammoniaque. 

Son  odeur  est  ammoniacale  : lorsqu'on  le  soumet  à l'action  de  la  chaleur, 
il  se  sublime  sans  altération.  D'après  M.  H.  Rose  et  M.  Bineau,  un  volume 
de  ce  compost' est  formé  de  1/3  de  volume  d'acide  carbonique  et  de  2/3  de 
Volume  de  gaz  ammoniac  ; sa  densité  est  de  0,902  ; quelques  ebimistes  con- 
sidèrent le  composé  AzH,CO’  comme  une  combinaison  de  carbonamide 
AzHîQO  avec  du  carbonate  nt'utre  et  hydraté  d'ammoniaque.  En  effet, 
2;AiH',CO’)  = AzHKiO,  -f  AzID,HO,CO». 

SESQUIC.ARBONATE  D’AMMONIAQUE  , CARBONATE  d’AMMONIAQUE  DES 

l'HARMACIES,  SEt,  VOT-ATIF.  d’ ANGLETERRE.  (AzH’)’,2HO, 

(CO’)’. 

On  prépare  ce  sel  en  chauffant  un  carbonate  alcalin  ou  terreux,  et  jvar- 
ticulièrenienl  le  carbonate  de  chaux,  avec  le  sulfate  ou  le  chlorhydrate 
d'ammoniaque.  On  fait  un  mélange  d'une  partie  de  carbonate  de  chaux 
et  lie  deux  parties  de  sel  ammoniac  ; on  l'introduit  dans  une  cornue 
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de  gi-ès  que  l’on  remplit  aux  trois  quarts,  et  qu’on  chaufli;  a une 
chaleur  iiiotlérée  : bientôt  ces  deux  sels  se  déeumposent  l'écipi'oqueiiient  ; 
il  se  dégage  de  l’eau , du  gaz  aininoniac , et  du  sesquicarbonate  qui 
SC  condense  en  croûtes  blanches,  cristallines,  dans  le  cul  de  la  cornue  et 
dans  le  récipient.  Un  l'acilite  la  condensation  des  vapeurs  en  rel'roidissant 
le  récipient  au  moyen  de  linges  mouilit's.  Quand  l’op<;ratiou  est  termi- 
née, on  laisse  refroidir  rapi>areil , on  détache  le  sesquicarbonate  du 
nk-ipient  et  on  consi'rve  ce  sel  dans  des  flacons  bouchés.  Lorsqu’un  s’est 
servi  de  chlorhydrate  ou  de  sulfate  d'ammonia((ue  impurs,  on  obtient  un 
produit  coloré  qu’il  faut  soumettre  à une  nouvelle  sublimation,  l’n  kilo- 
gratnme  de  sel  ammoniac  donne  7 à 800  gr.  de  scstiuicarbonate  d’am- 
moniaque. 

Il  est  facile  de  se  rendre  compte  du  dégagement  <le  rainmonia(pie  dans 
l’op<î!’ation  pnicédente,  en  se  rappelant  que  les  s«’ls  employés  pour  la 
préparation  du  ses<iuicarl>onate  d’ammoniaque  sont  neutres  , tandis  que 

dernier  sel  contient  un  é(iuivalent  et  demi  d’acide  carbonique  pour  un 
.seul  équivalent  d’ammoniaque. 

Le  s<^iuicarbonatn  d’ammoniaque  ayant  pour  formule  : (AzH^)’2HO, 
(CO'^)’,  jMsul  être  considéié  comme  une  combinaison  de  carlxaiate  neutre 
hydraré  et  de  bicarbonate  d’ammonia<iue  également  hydraU:.  En  effet  : 
(.\zH^)î,2H0,(Cü^)’  = .\zlP,HO,CO'  + A/.IU,1I0,(C0’)». 

L’action  de  l’eau  sur  le  sewiuicarbonate  d’ammoniaque  semble  confir- 
mer cette  manière  <le  voir.  Lorseju’on  le.  truite,  en  (;lîet,  par  de  petites 
quantités  d’eau  froide,  le  carl)onate  neutre  se  dissout,  tandis  qu’il  reste 
des  cristaux  giviius  de  bicarbonate  d'ammonia(|ue.  Le  ses<[uicarbonate 
d’ammoniaciue  conservé  ihuis  des  vases  mal  fermés  jK'rd  de  l’ammo- 
nia(|ue  et  du  carbonate  neuü'e  d'aminouia<|ue  et  stî  transforme  lentement 
en  bicarbonate. 

La  réaction  du  sesquicarbonate  d'ammoniaque  est  fortement  alcaline  , 
.sa  saveur  est  causti(iue  et  piquante,  son  orleur  ammoniacale,  très  pro- 
noncée. Il  cristallise  avec  5 équivalents  d’eau  à une  température  voisine 
de  zéro;  on  l’obtient  .sous  forme  de  gros  octaedn-s  ti'ansparents  à base 
rhonda;  : il  existe  donc  deux  états  d'hydratation  du  Sf’squicarlwnate 
d’ammonia([ue;  nous  avons  vu,  en  effet,  (jue  le  sel  obtenu  par  la  voie 
sèche  ne  renferme  ([ue  deux  l'njuivalents  d’eau. 

D'après  M.  H.  Rose,  la  chaleur  décompose  le  sesquicarbonate  d’ammo- 
niaque en  acide  carbonique  et  en  deux  sels  ammoniacaux  de  compusitioii 
et  de  volatilité  différentes. 

Le  carbonate  le  moins  volatil,  celui  qui  s’est  condensé  le  plus  près  du 
vase  distillatoire,  a pour  composition  ; (AzH^)i,fHO)‘,(CO*;*. 

Le  seamd  sel,  qui  est  plus  volatil  que  le  précéxlent,  a pour  composition  : 
(AzH^)^H0,2C0^. 

On  |H!Ut  le  considtirer  comme  formé  de  carbonate  d'ammoniaque  hy- 
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draU^  el  (le  carbonate  d'aminoniaque  anliydre  (AzHj)s,HO,2(îO>  AzH’, 
HO,CO»+ AïH’.CO». 

La  décomposition  du  sesquicarbonale  d’ammoniaque  par  la  chaleur  a 
lieu  dès  le  commencement  de  la  distillation  et  avant  même  que  ce  sel  soit 
entré  en  fusion  ; en  continuant  à le  chauffer,  il  se  liquéfie;  et  si  dans 
cet  état  on  l’abandonne  au  refroidissement,  il  s’en  dépose  des  cristaux 
qni  sont  identiques  avec  ceux  que  l’on  obtient  en  faisant  cristalliser  le 
sesquicarbonate  dans  l’eau  et  qui  contiennent  5 équivalents  d’eau. 

L’eau-mère,  d’où  l’on  a séparé  ces  cristaux,  renferme  du  carbonate 
neutre  d’ammoniaque  en  dissolution. 

M.  Rose  a fait  connaître  plusieurs  autres  carbonates  qui  se  forment  par 
des  distillations  successives  du  sel  qui  a pour  formule  ; (AzH^)^4H0 
(C0’)5,  ou  bien  en  aiTctant  la  distillation  et  faisant  cristalliser  la  mas.se 
saline  en  fusion. 

Ces  sels  ont  pour  composition  : 

1"  (AlH»)<,(llO)‘,(CO’)»,8llO; 

2"  (A7.IP)<,(H0,<,(C02)5,I10r 
3"  AzlP,lIO,(CO*)*,21IO; 
h-  (Ar.H3)<,(IIO)',((X>*)’,8HO. 

Enfin  quand  on  fait  évaporer  dans  le  vide  une  dissolution  de  sesqui- 
carbonate d’ammoniaque  à côlè  d’un  vase  rempli  d’acide  sulfurique 
concentré  , une  partie  de  l’ammoniaque  est  absorbée  par  cet  acide  , 
et  il  reste  un  sel  qui  a pour  composition  (.AzH’)l,(H0)*,(C0>)“,5H0,  el 
qu’on  peut  considérer  comme  composé  d’un  équivalent  de  quadricar- 
ùinate  = AzH>,H(),(C0’)i,3H0  , de  2 équivalents  de  bicarbonate  = 
2(AzH*,H0,(C0’)*,H0)  et  d’un  équivalent  de  carbonate  neutre  — AzU’, 
H0,œ*. 

mCAnBONATE  d’am,momaqle. 

Ce  sel  existe  sous  trois  états  d’hydratation  : 

!•  Le  sel  ordinaire  = AzH>,H0,(C07,H0; 

2*  Le  sel  formé  par  la  distillation  de  (.\7.H’)*,(HO)‘,(COî)5  qui  a pour 
composition,  comme  nous  l’avons  vu  préciHleininent  : AzIP,HO,(CÜ‘jz, 
2H0; 

J»  Enfin  un  troisième  sel  (jue  l’on  produit  en  dissolvant  le  ses<iui- 
carbonate  d’ammoniaque  dans  de  l’eau  bouillante,  et  en  fermant  rapide- 
ment le  vase  qui  contient  la  dissolution,  pour  que  l’acide  carbonique  ne 
puisse  se  d(‘gager  ; ce  composé  cristallise,  par  le  refroidissement  de  la  li- 
queur, en  prismes  larges  et  transparents  , dérivés  d’un  octaèclre  à base 
rhombe,  <iui  ont  pour  composition  (AzH3)’,(HO)’,(CO-)^,3lIO. 

Le  bicarbonate  d'aimnoniaquc  ordinaire  se  prépare  en  faisant  arriver 
(le  l’acide  carlioni()ue  en  excès  dans  de  l'ammoniaque  liquide  ou  dans 
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une  dissolution  concenlnH;  de  sesquicarbonate  du  commerce.  On  l’ob- 
lieiil  encore  avec  faciliU';  en  lavant  le  sesquic.arbonate  d’ammoniaque, 
préalablement  pulvérisé,  avec  de  l’acool  à 90  centièmes,  qui  dissout  le 
carbonate  neutre  et  laisse  pour  résidu  du  bicarbonate.  L’eau  froide  don- 
nerait le  même  résultat,  mais  elle  dissoudrait  une  quantité  considérable 
de  bicarbonate. 

Le  bicarbonate  d’ammoniaque  est  isomorphe  avec  le  bicarbonate  de 
potasse.  Il  répand  à l’air  une  légère  odeur  ammoniacale,  et  se  volatilise 
lentement  sans  perdre  sa  transparence.  Il  est  soluble  dans  huit  fois  son 
poids  d’eau  froide  : l’eau  bouillante  l’altère  et  en  sépare  de  l’acide  car- 
bonique. 

Dsate*  des  car^Datci  d’ammoola^ae. 

Les  carbonates  ammoniacaux  sont  employés  comme  réactifs  dans  les 
laboratoires;  en  médecine  on  se  sert  du  sel  volatil  d'Angleterre  (sesqui- 
(•arbonate)  comme  d’un  excitant  très  énergique. 

On  emploie  les  carbonates  d’ammoniaque  à la  fabrication  des  autres 
sels  ammoniacaux. 


PHOSPHATES  d’AMHOMAQUE. 

PHOSPHATE  NEUTRE.  (AzHy,(HO)’,HO,PhO^ 

Le  phosphate  neutre  d’ammoniaque  est  blanc,  sans  odeur,  verdit  le 
sirop  de  violette,  et  cristallise  en  prismes  à quatre  pans;  il  se  décompose 
sous  l’influence  de  la  chaleur,  perd  l’ammoniaque  et  la  moitié  de  l'eau 
(ju’il  contient,  et  laisse  un  résidu  d’acide  métaphosphorique  PhO‘,HO. 

Il  est  soluble  dans  quatre  parties  d’eau  froide  et  dans  une  quantité 
lx;aucoup  moins  considérable  d’eau  bouillante;  à la  température  de  l’é- 
bullition , il  se  transforme  peu  à peu  en  phosphate  acide  d’ammoniaque. 

Prépara  lion. 

On  prépare  le  phosphate  neutre  d’ammoniaque,  comme  les  phosphates 
neutres  de  soude  et  de  potasse,  en  versant  dans  une  solution  de  phos- 
phate acide  de  chaux  un  léger  excès  d’ammoniaque  liquide;  le  phos- 
phate de  chaux  se  précipite,  et  le  phosphate  neutre  d’ammoniaque  reste 
dans  la  dissolution  ; ce  sel  cristallise  quand  on  fait  évaporer  la  liqueur; 
mais  la  dissolution  devenant  acide  par  l’évaporation,  il  faut  au  moment 
de  la  cristallisation  verser  de  l'ammoniaque  dans  la  liqueur,  de  manière 
à la  rendre  légèrement  alcaline. 

BIPHOSPUATE  d’ammoniaque.  AzH’,HO,(IIO)’,PhO‘. 

On  prépare  ce  sel  soit  en  faisant  bouillir  une  dissolution  étendue  de 
phosphate  neutre  d’ammoniaque,  et  en  la  concentrant  jusqu’à  la  faire 
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cristalliser,  soit  directeiuent  en  unissant  l'acide  pliosplioi-iqne  à rnnnno- 
niaque  et  en  laissant  la  liqueur  fortement  acide. 

Ce  sel  se  dépose  en  gros  cristaux  transparents,  inaltérables  à l’air,  so- 
lubles dans  5 parties  d’eau  froide  et  plus  solubles  dans  l’eau  bouil- 
lante. 

SOUS-PHOSPHATE  d’ammomaque,  (AzH’/,3HO,PhO\ 

Ce  sel  se  forme  quand  on  fait  passer  un  courant  de  gaz  amraoiiinc  dans 
une  dissolution  concentrée  de  phosphate  neutre.  Il  se  dépose  une  mass*- 
épaisse  dans  laquelle  on  distingue  des  petits  cristaux  qui  ne  peuvent  être 
desséchés  sans  perdre  de  l’ammoniaque. 

Uufca  an  phoipliBin  d’ammoniaque. 

Ces  sels  servent  à préparer  l’acide  métaphosphorique.  Pour  obtenir  cet 
acide,  il  suHit  de  maintenir  pétulant  quelque  temps  au  rouge  le  phos- 
phate neutre  ou  le  bipliosphate  d’ammoniaque.  Comme  le  résidu  retient 
toujours  un  excès  d'ammoniaque,  on  y ajoute  un  peu  d’acide  nitrique, 
et  on  le  calcine  de  nouveau. 

M.  Gay-Lussac  a proposé  d’imprégner  les  étoffes  de  dissolutions  de 
pbospliates  ammoniacaux  pour  les  rendre  moins  combustibles.  Par  l’ac- 
tion de  la  chaleur  le  sel  ammoniacal  se  décompose,  l’acide  métaphospho- 
rique qui  SC  produit,  reextuvre  le  tissu  et  le  préserve  du  contact  de  l’air. 
Dans  ce  cas  le  tissu  se  carbonise,  mais  sans  donner  de  flamme,  et  tie 
peut  par  conséquent  propager  l’incendie.  Le  borate  d’ammoniaque  ou 
Uius  les  sels  facilement  fusibles  rempliraient  sans  doute  le  même  but. 

PHOSPHATE  ,vMMOxi.\co-soüiQUK,  i\a0,110,AzII^H0,Ph0’,8II0^'>. 

Ce  sel  est  connu  sous  les  noms  de  wl  de  phofphore,  sel  fusible  de  l'u-- 
line,  sel  micruscoiiii/jue.  Il  existe  en  quantité  assez  considérable  dans  l’u- 
rine, d’où  il  se  dépose  par  l’évaporation. 

Lorsqu’on  chaulTe  ce  sel  jusqu’au  rouge,  il  laisse  pour  résidu  du  mé*- 
Uphospbate  de  soude.  Cette  décomposition  fait  employer  le  phosphate 
atunioiiiaco-sodique  conune  fondant  dans  les  essais  au  clialuineau. 

ün  le  pnipare  en  faisant  dissoudre  dans  2 parties  d'eau,  6 ou  7 p.  de 
phosphate  de  soude  cristallisé  et  une  partie  de  sel  ammoniac;  la  di.sso- 
lulion  étant  faite  il  chaud , il  se  déjKtse  par  le  refroidissement  de  gros  cris- 
taux transparents;  les  eaux-mères  coniienncut  du  chlorure  de  sodium. 

(1)  On  remarqucia  que  ce  sel  double  conlieiil  de  l'eau  sous  trois  formes  diffe- 
fenles;  le  premier  l'quii  aïeul  d eau  joue  le  rùle  de  base  ; to  second  équivalent  d'eau 
est  celui  qui  se  trom  e dans  toul  sel  aiiinioniacal  formé  par  un  oxacide , cl  les  huit 
équivalents  d'eau  qui  se  trouvent  placés  après  l'acide  phosphoric]ue  représentent 
'le  l'eati  de  crislnllisatinn. 


Digilized  by  Google 


Sl'LFAMIDt. 


t/|6 

On  prépare  encore  ce  sel  double  en  unissant  directement,  par  la  voie 
liuniide,  le  phosphate  de  soude  au  phosphate  d’ammoniaque. 

Ce  sel,  exposé  à l’air,  s’eflleurit  en  perdant  à la  fois  de  l’eau  et  de  l’am- 
ruoniaque. 

ARSÉNUTES  d’A.MMOMAQIjE. 

Ces  sels  ont  la  même  forme  cristalline  et  la  même  composition  que  les 
phosphates  correspondants.  Ils  sont  sans  usages,  on  |)eut  les  préparer  en 
unissant  directement  l’acide  arsenique  à l’ammoniaque. 

BORAl'ES  D’aMMOMAQUE. 

BORATE  INELTRE.  A7.H’,HO,BoO®,4HO. 

Ce  sel  n’existe  pas  dans  la  nalun';  on  l’obtient  directement  en  dissol- 
vant l’acide  borique  dans  un  grand  excès  d’ammoniaque  faible,  et  en 
faisant  évaporer  la  liqueur.  Il  cri.stallise  en  octaèdres  rhomboklaux  qui, 
d’après  M.  Soubiàran,  ivnferment  k •'>f|uivalents  d’eau  de  cristallisation , 
et  s’eHleurissent  à l’air.  Expo.sii  à une  chaleur  rotig«>,  il  laisse  dégagor 
toute  son  ammoniaque  et  laisse  un  ré'sidu  d’acide  Iwrwpie. 

Il  existe  un  biborateet  nu  borate  seAquibasique  d’ammoniaque;  cessids 
ont  été  à peine  examinés.  On  obtient  le  premier  en  dissolvant  à chaud, 
dans  de  l’ammoniaque  caustique,  assez  d’acide  borique  pour  que  la  réaev 
tion  alcaline  disparaisse  presque  complètement;  par  le  refroidissement, 
il  se  dépose  des  prismes  hexagonaux  de  bilx>rate  d’ammoniaque,  qui, 
d’après  M.  L.  Gmclin,  «mtiennent  6 «piivalents  d’eau. 

Le  borate. ses(|uibasique  ,se  préjiare  en  saturant  l’acide  borique  cristal- 
lisé avec  du  gaz  ammoniac  st;c. 

Le  borate  ackle  d’ammoniaqtic  existe  en  petite  quantité  dans  l’ackie 
borique  naturel. 

COMBINAISONS  DES  ACIDES  AXIItDRES  AVEC  I/AMAIONIAQUE.  AMIDES. 

Nous  ferons  connaître  maintenant  les  principales  propriétés  des  corps 
qui  .sont  formés  par  la  combinaison  des  acides  anhydres  avec  l’ammo- 
niaque , et  de  ceux  ([ui  sont  rqirésentré  dans  leur  composition  par  des 
sels  ammoniacaux  moins  de  l’eau. 

SCLFA.MIUK.  AzH^SO^ 

L’acide  chlorosuH’urique  SO^I,  convenablement  refroidi,  et  mis  en 
contact  avec  le  gaz  ammoniac  sec,  produit  une  poudre  blanche,  amor- 
phe, qui  est  un  mélange  de  sel  ammoniac  et  de  sulfamide  (AzH'SO')  dont 
on  doit  la  découverte  à M.  Régnault. 

Cette  réaction  est  ropré.scntée  par  l’équation  suivante  : 

SÜ^CI  + •i.vzll''  = AzIlMia  + AzIlW. 

" Sulfamtüe. 
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Le  sel  ammonuc  et  la  suifamidu  étant  à peu  près  également  solubles 
dans  l’eau  et  l’alcool,  on  ne  peut  séparer  qu'incomplétement  ces  sub- 
stances l’une  de  l’autre. 

La  sulfamide  est  très  avide  d’eau  , et  se  li(|uéfie  avec  rapidité  au  con- 
tact de  l’air  humide.  Elle  ne  trouble  pas  les  sels  de  barite  et  de  platine, 
et  se  conserve  sans  altération , en  présence  de  l’acide  hydrochlorique 
et  du  clilorure  de  barium.  Toutefois,  à la  température  de  l’ébullition  , 
surtout  sous  rinflueuce  des  acides  énergiques  , la  sulfamide  se  change 
lentement  eu  sulfate  d’ammoniaque  ordinaire  {;VzH’,SO*  + 2HO  = 
AzH^HO.SO*].  Les  alcalis  transforment  aussi  la  sulfamide  en  sulfate 
d'ammoniaque,  qu’ils  décomposent  ensuite  en  dégageant  de  l’ammo- 
niaque. 

SULFATE  d’AMMOMAQUE  AATITDRE.  ( EARASULFATAMMOV 
ET  SULFATAMMON.)  AzH’,SOJ. 

Lorsqu’on  fait  arriver  un  courant  de  gaz  ammoniac  sec  dans  un  fla- 
con contenant  de  l’acide  sulfurique  anhydre,  en  ayant  le  soin  de  refroi- 
dir le  mélange,  on  peut  former  deux  composés  isomériques,  découverts 
parM  H.  Rose,  qui  les  a nommés  pnrasulfnfammon  et  sulfatamnwn. 

Le  parasulfatammon  s’obtient  en  saturant  incomplètement  de  gaz  am- 
moniac l’acide  sulfurique  anhydre.  Il  se  forme  une  masse  gommeuse, 
dore,  très  acide,  qu’on  dissout  lentement  dans  l’eau,  ou  plutôt  qu’on  laisse 
s’humecter  dans  une  atmosphère  humide,  afin  d’éviter  une  élévation  de 
U‘nij)érature  qui  produirait  du  sulfate  d’ammoniaque  ; la  liqueur  est 
traitée  par  du  carbonate  de  barite,  qui  sature  l’excès  d’acide,  et  est  sou- 
mise ensuite  à l’évaporation  ; il  se  dépose  alors  des  cristaux  volumineux 
et  transparents,  dont  la  forme  dérive  d’un  octaèdre  carré,  et  qui  ont  pour 
formule  t AzH’,SO’. 

Le  parasulfatammon  est  insolubledans  l’alcool;  sa  dissolution  aqueuse 
est  amère  , elle  ne  précipite  pas  les  sels  de  barite , et  ne  se  transforme  en 
sulfate  d’ammoniaque  que  par  une  ébullition  prolongée  : l’acide  tartrique 
n'y  forme  de  précipiu';  de  tartrate  d’ammoniaque  qu’après  un  temps 
assez  long. 

Le  sulfatammon  se  prépare  en  faisant  passer  un  grand  excès  d’ammo- 
niaque dans  le  flacon  qui  contient  Tacide  sulfurique  anhydre  ; il  est  iso- 
mérique  avec  le  parasulfatammon,  sa  formule  est  AzH®,S(H;  mais  il  dif- 
féré du  parasulfatammon  par  plusieurs  caractères  : il  se  présente  en 
petites  masses  blanches,  qui  ne  paraissent  pas  cristallines;  sa  dissolution 
pnoipitc  pres«tue  immédiatement  le  chlorure  de  barium  ; l’acide  tartrique 
le  décoBtpoaerapideinenteu  tartrate  d’ammoniaque  eten  acide  sulfurique. 

I)u  reste,  les  alcalis  fixes  ti'auHformeiit  le  sulfatammon  et  le  parasulfa- 
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taminuii  en  still'ati-  d'aninioiiiafnic.  qui  s**  dmmipose  Misiiite  sous 
rinflueiico  d’uii  excès  d’alcali. 

SULFATIi  d’.VMMOMAQLK  ACIDE  ET  ANUVDRE.  (AzII’)’,4SO\ 

Celte  substance,  découverte  par  M.  H.  Rose,  a été  obtenue  pure  et  cris- 
tallisée par  M.  Jacquclain,  qui  eu  a lait  connaître  la  composition.  On  la 
prépare  en  faisant  arriver  des  vapeurs  d’acide  sulfurique  dans  de  l’ani- 
moniaque  maintenue  toujours  on  excès  et  faisant  fondre  le  produit  de  cette 
réaction  dans  un  courant  d’ammoniaque.  La  masse,  dissoute  dans  l’eau, 
laisse  déposer  par  l’évaporation  de  beaux  cristaux  incolores  et  trans- 
parents de  sulfate  d’ammoniaque  acide  et  anhydre. 

I.Æ  composé  (AzH^j^,/tSO^  présente,  quelques  unes  des  propriétés  du 
sulfate  neutre  anhydre  d’ammoniaque,  mais  il  se  transforme  plus  diffi- 
cilement en  sulliite  d’ammoniaque  ordinaire  ; sa  réaction  est  acide. 
D’après  M.  Jac({uelaiii , le  chlorure  de  barium  ne  trouble  pas  à froid, 
même  après  un  mois  de  contact,  une  dissolution  de  sulfate  acide  et 
anhydre  d’mnnioniaque.  Toutefois  l’intervention  du  chlore  ou  de  l’acide 
chlorhydrique,  ou  bien  une  ébullition  prolongé'e,  le  transforment  en  sul- 
fate acide  d’ammoniaque.  Il  prcaluit  avec  l’eau  de  baritc  ou  une  disso- 
lution de  chlorure  de  barium  ammoniacal , un  composé  cristallin  qui  a 
pour  formule;  (.\zH'),(BaO)*,3SO’. 

Slil.FITIÎS  d’A.MMOMVQIIE  ANUVDIIES.  AzH’,SO’  — .AzII’,(SO’)’. 

On  obtient  le  sulfite  d’ammoniaque  anhydre  et  neutre,  AzH’,SO’,  eu 
combinant  de  l’acide  sulfureux  sec  à un  excès  de  gaz  ammoniac  égale- 
ment des.séché.  Ces  deux  gaz  s’unissent  dans  le  rapport  de  un  volume 
d’aiéide  sulfuriuix  (;ontre  deux  volumes  d’ammoniaque.  11  se  forme  une 
masse  amoiphe,  jaune,  déliquescente,  qui  se  décompose  peu  à peu  dans 
l’eau. 

Les  propriétés  du  sulfite  d’ammoniaque-  anhydre  ont  été  peu  exami- 
ni'es. 

Lorsqu’on  fait  rendre  dans  un  ballon  bien  sec  du  gaz  ammoniac  et  de 
l’acide  sulfureux  en  excès,  les  deux  gaz  se  combinent  à volumes  égaux 
pour  former  du  bisullite  d'anunoniaque  anhydre,  qui  a pour  formule  : 
AzlP,2SU*.  Ce  dernier  corps  se  déconqxise  dans  l’eau  en  sulfate  d’am- 
moniaque en  trithionate  d’ammoniaque  : 2(AzH’,2SO’)  -f-  2H0  = 
AzHJ,HO,SO^  + AzH’,HO,SW. 

CAKBAMIDE.  AzIPCO. 

Cette  substance  a éU;  découverte  par  M.  Régnault  en  faisant  arriver  du 
gaz  ammoniac  sec  et  encxcès  dans  des  flacons  pleins  de  gaz  chloroxicarbo- 
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nique.  Le  produit  de  cette  réaction  est  un  mélange  de  sel  aunnoniac  et  de 
earbamide  : 

coa  + 2AzH’  ^ AîHJ.Ha  + Azll^CO. 

La  séparation  de  ces  deux  coi'ps  présente  des  difticultés  qui  n’ont  pas 
été  surmontées  jusqu’à  présent  ; mais  le  sel  ammoniac  n’empêche  pas 
l'étude  des  principales  propriétés  de  la  earbamide. 

La  earbamide  est  soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool  faible,  insoluble 
dans  l’éther  ; elle  ne  trouble  pas  les  eaux  de  chaux  et  de  barite.  Sa  dissolu- 
tion, versée  dans  le  chlorure  de  barium,  ne  le  précipite  que  lentement.  Les 
acides  étendus  ne  produisent  pas  d’elfervesceticc  dans  leur  contact  avec 
la  earbamide  dissoute  dans  l’eau,  ce  qui  semble  prouver  que  l’acide  car- 
bonique n’existe  pas  tout  formé  dans  œtte  dissolution.  Les  acides  con- 
centrés décomposent  au  contraire  la  earbamide  avec  elfen'escence,  en 
déterminant  l’intervention  des  éléments  de  l’eau  qui  changent  la  carba- 
raide  en  carbonate  d’ammoniaque. 

La  earbamide  est  isomère  avec  l’urée,  dont  elle  diffère  par  plusieurs 
propriétés  essentielles  : elle  ne  fonne  pas  de  précipité  avec  l’acide  azo- 
tique, tandis  que  l’urée  forme  dans  l’acide  azotique  un  précipit»':  blanc 
cristallin  d’azotate  d’un«  ; l’équivalent  de  la  earbamide  parait  être  repré- 
senté par  AzH*CO,  tandis  que  l’équivalent  de  l’urée  correspond  à la  for- 
mule : AziH*CW. 

PHOSPHAMFDK.  Az^IPPllO’.  — BIPHOSPIIA.MIDE.  AzPhOî. 

11  existe  plusieurs  comyosés  ammoniacaux,  qui  y>euventêtre  reyirésen- 
lés  dans  leur  composition  par  de  l’acide  phosphorique  et  de  l’ammo- 
niaque moins  de  l’eau , et  qui  régénèrent  des  sels  ammoniacaux  sous 
les  influences  qui  déterminent  leur  hydratation. 

Ainsi  M.  Gerhardt  a signalé  l’existence  de  deux  comytosés  qu’il  a 
nommés  ph<ïsphamide  et  biphosphamide,  qui  seraient  représentés  dans 
leur  comytosition  par  des  phosphates  d’ammoniaque  moins  de  l’eau. 

Az^ll^PhO^  -f  6HO  = (Azl|3)^2HO,IIO.PhO\ 

PbospliamiJe.  Phosphate  neutre  d'ammoniaque. 

AzlW  -h  6110  = AzH3.no, ÎÏIO.PhO^. 

BtptuMi>bamidp.  BIphospbale  d'ammoniaque. 

La  phosphamide,  la  biphosphamide,  ainsi  que  le  phospham  qui  a été 
décrit  précédemment  (t.  I,  page  252),  appartiennent  à la  même  classe  de 
composés  ; ils  se  forment  par  la  réaction  de  l’ammoniaque  sur  les  chlo- 
rures de  phosphore  en  présence  de  l’eau  , et  se  transforment  en  y)hos- 
phates  d’ainmonia(|ue  sous  rinilucnce  des  acides  ou  des  alcalis  con- 
centrés. 
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ACTIO.N  Dli  l’.IMMOMAQIK  SIK  LES  SELS. 

Un  grand  nombre  de  sels  ]>euvent  se  combiner  avec  l’ammoniaque. 
Nous  donnerons  à ces  compostis  le  nom  de  sels  ammmiiis,  pour  les  dis- 
tinguer des  sels  ammoniacaux  dans  lesquels  l'ammoniaque  est  unie  aux 
acides  à la  manière  des  autres  bases. 

Lorsqu'un  fait  arriver  du  gaz  ammoniac  sur  des  sels  métalliques  anhy- 
dres, on  constate  souvent  une  absorption  considérable  de  ce  gaz. 

Les  sels  ammonies  sont  en  général  décumposi's  par  l'eau  ; l'ammo- 
niaque se  sc'pare,  agit  alors  sur  le  sid  comme  corps  basique  et  en  préci- 
pite la  base  métallique. 

Quand  un  sel  ammonic  est  soumis  à l’action  de  la  chaleur,  le  métal 
qu’il  contient  est  ordinairement  risluit  ou  ramené  à un  degré  iid'érieur 
déchloruration  ou  d’oxidation.  C'est  ainsi  que  le  chlorure  de  nickel  am- 
monié  NiCl,3.\/,IU  est  décompo.sé  par  la  chaleur  et  donne  de  l'ammo- 
niaque, du  sel  ammonuic  et  un  résidu  de  nickel  métallique;  et  de 
même  le  chlorure  de  cuivre  ammonié  CuCI,3AzIU  produit,  quand  on 
le  chauffe,  du  protochlorure  de  cuivre.  Le  sulfate,  de  cuivre  ammonié 
donne,  par  la  cideination,  de  l'ammoniaque,  de  l'eau,  du  sulfite  d’am- 
moniaque, et  un  mélange  de  protoxide  de  cuivre  et  de  cuivre  métal- 
lique. 

Nous  n'examinerons  pas  ici  les  propriétés  des  sels  ammoniés.  Cette 
étude  sera  faite  en  traitant  des  sels  en  particulier.  Nous  dirons  seu- 
lement que,  dans  certains  cas,  rammoniar)ue,  en  se  combinant  aux  sels 
métalliques , semble  jouer  en  quchjue  sorte  le  réle  d'eau  de  cristallisa- 
tion , et  que , dans  d'autres , elle  parait  s’unir  à la  hase  du  sel , et  consti- 
tuer alors  une  sorte  de  basc^  double  contenant  a la  fois  les  éléments  de  la 
base  métallique  et  ceux  de  l'ammoniaque  ; les  sels  de  mercure  et  de  pla- 
tine offriront  des  exemples  intére.s.sants  de  ces  sortes  de  combinaisons. 

CO.UBIKAISONS  DE  L'AMMO.MAQtJE  AVEC  QUELQUES  COUPOSÉS 
BIXAinES. 

On  a vu  que  l’ammoniaque  pouvait  se  combiner  avec  les  sels  pour  for- 
mer des  corps  que  nous  avons  api«‘lés  sels  ammoniés  ; il  nous  reste  à par- 
ler des  corps  qui  sont  formés  par  la  combinaison  de  l’ammoniaque 
avec  quelques  compiosf'-s  mi'dallofdiques  binaires. 

l'ROTOCULOni’RE  DE  SOLERE  ABMO.MACAL.  (AzH^)*,S-CI. 

Ce  corps  s’obtient  en  saturant  le  jirotochlorure  de  soufre  S’Cl,  de  gaz 
ammoniac,  bien  sec  ; lu  combinaison  se  fait  avec  dégagement  de  chaleur. 

Le  prolochlorure  de  .soufre  ammoniacal  est  jaune,  il  est  décomposé 
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par  l'eau  et  donne  du  soufre,  du  sel  ammoniac  et  de  l’Iij-posulfite  d'am- 
moniaque. 

Il  se  dissout  dans  l’alcool  anhydre  sans  se  dix^omposer. 

Lorsqu’on  verse  du  protochlorare  de  soufre  dans  une  dissolution  d’am- 
moniaque étendue  et  froide,  on  obtient,  d’après  M.  Soubeiran,  un  com- 
posé rougeâtre  ([ui  aurait  pour  comiaisition  fAiIP,SCl),(AzH*,AïS3).  Ce 
corps  est  peu  stable,  et  se  décompose  rapidement  en  ammoniaque,  en 
chlorhydrate  et  en  hyposultite  d’ammoniaque. 

PEnenLORURK  DK  SOUFRE  AMMOM.ACAL.  AzH’,SCI. 

Ce  coi'ps  a été  découvert  par  M.  H.  Rose;  on  l’obtient  en  faisant  arriver 
un  courant  de  gaz  ammoniac  sec  dans  le  perchlorure  de  soufre  préala- 
blement refroidi  ; il  est  d’un  jaune  rougeâtre;  il  rougit  le  tournesol;  l’eau 
le  dissout  et  le  décompose  ensuite  rapidement  ; il  est  soluble  dans  l’al- 
cool et  l’éther  sans  décomposition. 

D’après  M.  Soubeiran , lorsqu’on  chauffe  le  perchlorure  de  soufre  am- 
moniacal , il  se  forme  trois  équivalents  de  chlorhydrate  d’ammoniaque, 
et  un  nouveau  composé (|ui  peut  être  représenté  par  AzS’,  SCI. 

Ix)rsqu’on  soumet  le  perchlorure  de  soufre  ammoniacal  à l’action  d’un 
grand  excès  de  gaz  ammoniacal  sec,  il  se  forme  un  corps  (AzH’)*,SCl  qui 
produit  sous  l’influence  de  la  chaleur,  ou  par  l’action  de  l’eau,  du  sul- 
fure d’azote  AzS’. 

l’ERCnLORURB  DK  PHOSPHORE  A.MMOMACAL.  (AzH’)\PhCl’. 

M- Rose  a découvert  ce  corps  en  soumettant  le  perchlorure  de  phos- 
phore à l’action  du  gaz  ammoniac  sec  : il  est  blanc,  pulvérulent,  décom- 
posable  par  l'eau  (V.  Azolure  de  iihosphorfi). 

PROTOCHtORURE  DE  PHOSPHORE  AM.MO.MACAL.  (AzH’)\PhCI’. 

Ce  composé  se  prépare  en  faisant  arriver  en  excès  du  gaz  ammoniac 
dans  le  protochlorure  de  phosphore:  comme  dans  la  réaction  de  ces  deux 
corps  l’un  sur  l’autre  il  s<i  produit  une  élévation  de  temj)érature  considé- 
rable, ou  doit  refroidir  continueileinent  le  vase  qui  contient  le  proto- 
chlorure  de  idiosphore. 

Ce  corps  est  décomposé  par  l’eau  bouillante  en  ammoniaque,  en  chlor- 
hydrate, phosphate  et  phosphite  d’ammoniaque.  Lorsqu’on  le  chauffe 
dans  une  atmosphère  d’acide  carboni(|ue,  il  sc  décompo,se  , dégage  de 
l'hydrogène,  des  vapeurs  de  sel  ammoniac  et  de  phosphore,  et  laisse  pour 
résidu  un  corps  blanc,  pulvérulent,  fixe,  qui  est  l’azoture  de  phosphore. 

lyes  autres  composés  binaires  métalloidiques  se  combinent  aussi  avec 
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le  gaz  amiuoiiiac,  et  t'ormeiit  des  corps  dont  nous  nous  contenterons 
de  donner  ici  les  formules  : 


Bromure  de  phosphore  ammoniacal.  . . . (AzH*)*,l’hBr*  ; 

Chlorure  de  silicium  ammoniacal (,\zll^)*,.SiCP; 

Chlorure  d’arsenic  ammoniacal (ArlI’j’.AsCI*; 

Fluorure  de  silicium  ammoniacal (AzII>)*,2SiKl^; 

( (Azll’)’,Cyai 


Chlorure  de  cyanogène  ammoniacal. 


Bromure  de  cyanogène  ammoniacal. 


lodure  du  cyanogène  ammoniacal. 


( AzIP.CyO 
( (AzU3)2,CyBr 
' I (AzHïlo.CyBr 

j (AzlP)>,CyI  ; 
■ i AzHî.Cyl. 


|s. 

)“■ 


Bineau. 

Bineau. 


LITfflUM. 

Verslannée  1817  , M.  Arfwtxlson  lit  la  découverte  d’un  nouvel  oxide 
alcalin,  existant  dans  queUiues  minéraux  très  rares,  provenant  des  mines 
deferd’Utüè,  tels  que  la  péudite,  le  sprulumen,  la  tourmaline  apvTe;  il 
Ini  donna  le  nom  de  Lithinc.  Davy  soumit  ensuite  la  lithine  à l'action 
de  la  pile,  et  isola  le  lithium. 

Les  propriétés  du  lithium  sont  i>eu  connues  ; on  sait  seulement  que  w 
métal  présente  une  grande  analogie  avec  le  sodium. 

OXIDE  DE  UTllICM,  I.ITIII.XE.  LiO.HO. 

Cette  base  n’esl  connue  qu'à  l’étal  d’hydrate;  sa  saveur  est  caustique  ; 
sa  réaction  est  très  alcaline  ; elle  n’est  pas  Inès  .soluble  dans  l’eau  , et 
n’attire  pas  l’humidité  de  l’air.  La  lithine  attaque  facilement  le  platine  ; 
lorsqu’un  la  chauffe  sur  une  plaque  de  ce  métal , elle  lui  communique 
une  teinte  brune  très  fonçai;,  et  détermine  son  oxidation. 

Le  lithium  forme  avec  le  soufre  un  sulfure  soluble  dans  l’eau  et  dans 
l’alcool,  qui  pnisenU;  une  certaine  analogie  avec  le  monosulfure  de  j>o- 
tassium  ; quand  ce  sulfure  est  très  divisé,  il  est  pyrophori()uc. 

Carmciern  dn  hIi  de  lltlitBe. 

Putasse , soude , nmmoninr/uc.  — No  forment  pas  de  précipité  dans  les 
sels  de  lithine. 

Carbonate  de  soude.  — Forme  au  bout  d’un  certain  temps  un  précipite* 
de  carbonate  de  lithine  peu  soluble. 

Acide  p/iosphoriqiie.  — Forme  un  précipiu-  blanc  peu  soluble. 

Acide  tarlriquc.  — Ne  forme  pas  de  précipité. 

.\cidc  hi/dro/luosiliciquc.  — Forme  un  précipité  blanc. 

Sulfate  d'alumine.  — Pas  de  précipité. 


Digitized  by  Google 


LITHll’M. 


153 


Chlorure  de  platine.  — Précipité  peu  abondant. 

Acide  carbazotique.  — Précipitt!  jaune. 

Acide perchlorique.  — Pas  de  précipité. 

Les  sels  de  lithine,  chauffés  au  chalumeau  , donnent  à la  flamme  ex- 
térieure une  belle  teinte  rouge  caractéristique.  Les  sels  de  lithine  colorent 
en  rouge  la  flamme  de  l’alcool  et  sont  en  général  plus  fusibles  que  les 
sels  de  potasse  et  de  soude  correspondants. 

Le  chlorure  de  lithium  est  blanc,  très  déliquescent;  il  cristallise  en 
cubes  contenant  U é(]uivalents  d’eau. 

L'azotate  de  lithine  est  cristallisable  et  déliquescent. 

Le  sulfate  de  lithine  cristallise  facilement  en  prismes  plats,  inaltérables 
à l’air.  11  forme  avec  le  sulfate  de  soude  un  sel  double  : (NaO,SO’),(LiO, 
SO>),6HO. 

Le  carbonate  de  lithine  est  très  peu  soluble  dans  l’eau , insoluble  dans 
l’alcool,  indécomposable  par  la  chaleur;  il  existe  dans  un  certain  nombre 
d’eaux  minérales,  telles  que  celles  de  Carisbad,  Franzensbad,  etc. 

Le  phosphate  de  lithine  est  à ]>eine  soluble  dans  l’eau. 

Pr«paradoo  an  sels  4e  llthlae.  ^ 

Le  minerai  de  lithine  le  plus  abondant  se  rencontre  à Rabenstein,  en 


Bavière,  il  est  formé  de  ; 

Acide  pbosphoriqiic A2,6A 

Oxide  de  fer 69,16 

Oxide  de  manganèse A,75 

Uthine 3,65 


100,00 

Pour  extraire  la  lithine  de  ce  minerai,  on  le  réduit  en  poudre  très 
fine , et  on  le  fait  bouillir  avec  l’acide  chlorhydrique  jus(|u’à  ce  qu’il 
soit  dissous;  on  ajoute  à la  dissolution  une  petite  quantité  d’acide  azo- 
tique pour  suroxider  le  fer,  on  étend  la  liqueur  avec  de  l’eau,  et  on  y 
ajoute  un  excès  d’ammoniaque  qui  précipite  l’acide  phosphorique  et  le 
sesquioxide  de  fer  à l’état  de  phosphate  insoluble.  On  fait  ensuite  passer 
un  courant  d’hydrogène  sulfuré  dans  la  dissolution  ammoniacale  pour 
en  séparer  le  manganèse,  on  la  filtre,  ou  l’évapore  à siccité,  on  calcine 
le  résidu  pour  volatiliser  les  sels  ammoniacaux , et  on  dissout  le  chlo- 
rure de  lithium  dans  l’alcool. 

H.  Delesse  a signalé  récemment  la  présence  d’une  proportion  notable 
de  lithine  dans  la  roche  des  Vosges,  que  M.  Voitz  a daignée  sous  le  nom 
de  Minette. 
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BARIUM. 

Le  barium  fut  diicouvert  en  1807  par  Davy  en  ili'uomposant  la  barite 
(oxide  de  barium)  par  la  pile. 

Davy  isola  ce  méUd  en  faisant  une  petite  capsule  avec  de  la  barite 
bydratée,  et  plaçant  dans  rintérieur  un  globule  de  mercure  ; cette  cap- 
sule fut  mise  sur  une  lame  métallique  en  communication  avoc  le  pôle 
positif  d’une  pile  ; le  pOle  négatif  venait  se  rendre  dans  le  mercure.  11 
se  produisit  ainsi  un  amalgame  de  barium  et  de  mercure  qui,  pour  être 
préservé  do  l’oxidation , fut  recouvert  imméiliatemenl  d'huile  de  naplite. 
Cet  amalgame,  soumis  à la  distillation  dans  une  cornue  de  veiTe,  laissa  un 
résidu  de  barium.  La  diicomposition  de  la  bariU;  par  la  pile  est  beaucoup 
plus  difficile  que  celle  du  la  potasse  ou  delà  soude. 

Jusqu'à  présent  le  barium  n’a  pu  être  isolé  que  par  l’éloctriciU*. 

Le  barium  est  d’un  blanc  d’argent;  il  fond  au-des.sous  de  la  chaleur 
ronge,  et  ne  se  volatilise  pas  à la  temjiératurc  qui  est  voisine  du  {wint  de 
fusion  du  verre. 

Ixirsqu’on  l’expose  à l'air,  il  absorbe  l’oxigéne  et  se  ternit  : il  décom- 
pose l’eau  avec  rapidité  , dégage  de  l’hydrogène  et  produit  de  la  barite. 

PnOTOXIDE  DE  BARIIM  (b.VRITe).  BaO. 

La  barite  est  poreuse,  infusible  au  feu  de  forge  , mais  fusible  au  cha- 
lumeau à gaz  hydrogène  et  oxigène  ; d’un  blanc  grisâtre,  d’une  extrême 
c^austicitc;  elle  verdit  le  sirop  de  violettes.  Elle  est  indécomposable  par 
la  chaleur;  sa  saveur  est  âcre;  elle  est  vénéneuse. 

Quand  on  l’expose  à l’air,  elle  attire  à la  fois  l’humidité  et  l’acide  car- 
bonique, et  se  réxluit  en  poussière. 

La  barite  anhydre  jouit  d’une  grande  aflGnitti  pour  l’eau.  Loi-squ’oii 
jette , en  effet,  quelques  gouttes  d’eau  sur  un  morceau  de  barite , la  cha- 
leur produite  j«r  la  combinaison  chimique  volatilise  une  partie  de  l’eau 
et  peut  môme  quelquefois  rendre  la  barite  incandescente.  La  barite  est 
soluble  dans  l’eau  ; à la  tem(>érature  ordinaire,  ce  liquide  dissout  la  ving- 
tième partie  do  son  poids  de  barite  , et  la  dixième  partie  à la  tempéra- 
ture de  1Ü0“.  I.oniqu’on  fait  dissoudre  de  la  barite  dans  l’eau  bouillante 
et  qu’on  laisse  refroidir  la  dissolution  , l’hydrate  de  barite  cristallise  en 
prismes  hexagones  terminés  par  des  pyramides  à quatre  faces  Od  hy- 
drate a pour  formule  Baü,tOHO.  Lorsqu’on  le  chauffe,  il  entre  en  fu- 
sion , se  di'compose  en  peixlanl  9 (Viuivalents  d’eau  , et  se  transforme  eu 
un  nouvel  hydrate  BaO, HO,  inaltérable  aux  temiairatures  les  plusélevties. 

IjB  chlore  décompose  la  barite  de  la  môme  manière  que  la  potasse  et  la 
soude  , chasse  l’oxigène  et  produit  du  chlorure  de  barium. 
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Le  suufre  réagit  sur  la  barite  sous  l’influeiice  do  la  chaleur,  forme, 
suivant  la  température , du  sulfate  ou  de  l'hyptosulfite  de  barite  et  du  tri- 
sulfure  de  barium  de  couleur  verte. 

La  barite,  cliauffée  au  rouge  dans  la  vapeur  de  phosphore,  se  cliauge 
en  phosphate  de  barite,  et  en  phosphore  de  barium. 

L’acide  sulfurique  monohydraté,  versé  sur  la  barite  caustique,  se  com- 
bine avec  cette  base  et  la  porto  à l’incandescence.  Sous  l’influence  de  l’a- 
cide sulfurique,  la  strontiane,  qui  pourrait  être  confondue  avec  la  barite, 
ne  produit  pas  de  dégagement  de  lumière. 

La  barite  agit  sur  les  matières  organiques  comme  la  potasse  et  la  soude, 
et  les  désorganise  rapidement. 


Préparation. 

On  prépare  en  général  la  barite  avec  le  sulfate  do  barite  (spatli  pesant), 
qui  est  un  sel  très  abondant  dans  la  nature. 

On  mélange  intimement  huit  parties  de  sulfate  de  barite  réduit  en 
iwudre  tr»“s  line,  avec  une  partie  de  charlHin  également  pulvérisé  et 
avec  deux  parties  de  résine;  on  introduit  le  mélange  dans  un  ercus<ît  de 
Hesse  et  on  le  calcine  au  rouge  blanc  pendant  une  heure  environ. 

n se  dégage  de  l’oxide  de  carbone,  et  il  reste  dans  le  creuset  un  mé- 
lange de  charbon  et  de  sulfure  de  barium.  Cen'sidu  est  traité  par  l’eau 
bouillante  et  soumis  ensuite  à l’action  d’un  léger  excès  d’acide  azotique, 
qui  transforme  le  sulfure  de  barium  en  azotate  de  barite  et  en  acide  suif- 
hydrique. 

La  dissolution  évaporée  et  filtrée  laisse  déposer  par  le  refroidissement 
des  cristaux  d’azotate  de  barite  qu’on  purifie  par  deux  cristallisations 
successives  des  corps  étrangers  avec  lesquels  ils  peuvent  être  mélangés  ; 
lorsque  ce  std  contient  de  l’azotate  de  sesqui-oxide  de  fer,  on  le  traite  par 
l’eau  de  barite  qui  précipite  le  fer  Ji  l’état  de  peroxide  hydraté. 

L’azotate  de  barite  étant  ainsi  préparé,  il  ne  reste  plus  qu’à  le  calciner 
pour  en  retirer  de  la  barite  ; cette  calcination  doit  être  faite  dans  une 
cornue  de  porcelaine  et  non  dans  une  cornue  de  terre  dont  la  pâte  con- 
tient toujours  assez  d’oxides  métalliques  pour  donner  à la  barite  une 
teinte  brune  très  foncée. 

L’azotate  de  barite  commence  par  se  fondre  et  se  boui'soufle  lieaucoup 
au  moment  où  il  se  décompose  ; il  faut  toujours  prendre  une  cornue 
de  porcelaine  très  grande  et  élever  graduellement  la  température;  si- 
non, l’azotate  en  fusion  viendrait  bientét  s’engager  dans  le  col  de  la  cor- 
nue qui  est  froid  et  déterminerait  sa  rupture  ; la  calcination  de  l’azotate 
de  barite  doit  être  poussée  jusqu’à  ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  vapeurs 
rutilantes  et  d’oxigëne. 

Il  est  impossible  d’éviter  que,  dans  cette  préparation,  la  barite  n’attaque, 
la  cornue  de  porcelaine  ; aussi  la  barite  contient-elle  toujours  de  petites 
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quantités  de  silice  et  d’aluinine.  Au  lieu  d'empiuver  une  cornue  de  |M)r- 
celaine  dont  le  prix  est  assez  élevé,  on  peut  dticomposer  l’azotaU^  de  barile 
dans  un  creuset  de  terre  ordinaire  qui  est  brasqué  avec  du  sulfate  de  ba- 
rite  et  au  milieu  duquel  on  a pratiqué  une  cavité  ; après  l'opération  la 
masse  est  reprise  par  l’eau  bouillante  qui  ne  dissout  que  la  barite. 

On  peut  encore  obtenir  de  la  barite  en  chaulTant  pendant  une  heure, 
au  feu  de  forge,  un  mélange  de  100  p.  de  carbonate  de  barite  et  de  1 à 
8 p.  de  charbon  ; l’acide  carbonique  du  carbonate  de  barite  est  dticom- 
posé  par  le  charbon  et  se  transforme  en  oxide  de  carbone  qui  se  dégage, 
et  il  reste  de  la  barite  mêlée  avec  du  charbon  ; on  sépare  la  barite  au 
moyen  de  l’eau  bouillante. 

On  prépare  quelquefois  l’hydrate  de  barile  en  décomposant  le  sulfate 
de  barite  par  le  charbon  et  dissolvant  dans  l’eau  le  sulfui'e  de  barium  ainsi 
produit;  on  fait  bouillir  le  sulfure  de  barium  avec  un  excès  d’oxide  de 
cuivre  ; il  se  forme  du  sulfure  de  cuivre  et  de  la  barite  qui  reste  en  disso- 
lution. 

BI-OXIDE  DE  BARIUM.  BaO  . 

Le  bi-oxide  de  barium  est  d’un  blanc  gris,  il  n’a  pas  sensiblement  de 
saveur  ; lorsqu’on  le  met  en  contact  avec  l’eau,  il  s’y  délite,  mais  sans  pro- 
duire de  chaleur,  et  forme  un  hydrate  qui,  d’après  MM.  Liebig  ctWœhler, 
a pour  formule  ; Ba0’,6H0. 

Chauffé  à une  température  très  élevée,  le  bi-oxide  de  barium  perd  son 
oxigène  et  se  transforme  en  barite.  On  doit  le  considérer  comme  un  oxi- 
danl  énergique;  si  on  le  chauffe  dans  du  gaz  hydrogène,  il  absorbe  ce 
gaz,  devient  incandescent  et  donne  naissance  à de  l’hydrate  de  barite. 

Le  charbon,  sous  l’influence  de  la  chaleur,  le  transforme  en  un  mé- 
lange de  barite  et  de  carbonate  de  barite.  Introduit  dans  certaines  disso- 
lutions métalliques,  telles  que  celles  de  manganèse , de  zinc , de  cuivre, 
de  nickel , il  élimine  l’oxide  métallique  et  le  fait  passer  au  maximum 
d’oxidation. 

Le  bi-oxide  de  barium  , que  l’on  nomme  quelquefois  barite  oxigénée, 
présente  dans  ses  rapports  avec  les  acides  des  phénomènes  que  nous 
avons  décrits  en  traitant  de  l’eau  oxigénée  ; tantdt  les  acides  dégagent 
la  moitié  de  Koxigène  du  bi-oxide  de  barium  et  produisent  des  sels  de 
barite,  tantêt  l’oxigène  éliminé  s’unit  à l’eau  i>our  donner  naissance  à du 
bi-oxide  d’hydrogène. 

Préparation. 

On  peut  obtenir  le  bi-oxide  de  barium  hydraté,  comme  l’a  montré 
M.  Thénard,  en  versant  de  l’eau  oxigénée  dans  de  l’eau  de  barite  ; il  se  pré- 
cipite alors  en  cristaux  blancs  et  soyeux.  Cet  hydrate  est  beaucoup  moins 
stable  que  le  bi-oxide  de  barium  anhydre  et  passe  à l’état  de  barite  eu 
perdant  la  moitié  de  sou  oxigène,  par  la  seule  action  de  l’eau  bouillante. 
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Üii  prépare  ordinairement  le  bi-oxide  de  barium  en  introduisant  do  la 
barite  dans  un  tube  de  porcelaiue,  que  l’on  ebauffe  au  rouge  naissant  et 
dans  lequel  on  fait  passer  un  courant  d’oxigène  pur  et  sec  ; l'oxigène  est 
absorbé  complètement,  et  si  le  gaz  arrive  avec  rapidité  sur  la  barite,  il  la 
rend  incandescente;  l’opération  est  terminée  lorsque  l’oxigène  commence 
à se  dégager  à l’extrémité  du  tube.  Cette  suroxidation  de  la  barite  peut 
encore  être  opérée  dans  un  ballon  recouvert  de  lut  et  placé  dans  un  bain 
de  sable  dont  on  élève  la  temjiérature  jusqu’au  rouge  sombre. 

Gareettrci  tfes  telt  de  burlie. 

Potasse.  — Précipité  blanc  abondant  d'hydrate  do  barite , qui  disparaît 
complètement  dans  un  grand  excès  d’eau. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipité,  si  l’ammoniaque  ne  contient  pas  de 
carbonate  d’ammoniaque. 

Carbonates  alcalins.  — Précipité  blanc  de  carbonate  de  barite. 

Acide  sulfurique  ou  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sulfate  de 
barite,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’acide  azotique  : cette  précipitation 
est  caractéristique  pour  les  sels  de  barite. 

Chromate  de  i>otnsse.  — Précipité  jaune  , soluble  dans  un  excès  d’acide 

Acide  hydrofluosilicique.  — Précipib:  blanc  cristallin. 

Phosphate  de  soude.  — Précipite  blanc  de  phosphate  de  barite,  inso- 
luble dans  l’eau,  soluble  dans  l’acide  azotique. 

.hrséniate  de  soude.  — Précipité  blanc  d’arséniate  de  barite,  insoluble 
dans  l'eau,  soluble  dans  l’acide  azotique. 

Acide  perchlorique.  — Pas  de  précipité. 

Sulfiydrate  d'ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Cymoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  si  les  dissolutions  sont 
étendues;  mais  il  se  forme  un  précipité  blanc  qui  cristallise  au  bout 
de  quelque  temps,  dans  les  liqueurs  concentrées. 

Le  sulfate  de  barite  étant  complètement  insoluble  dans  l’eau  et  dans 
les  acides , la  barite  se  dose  toujours  dans  les  analyses  à l'état  de  sulfate 
debariu-. 

Cnr.ORURR  DE  R.4RILM.  BaCI,2HO. 

Le  chlorure  de  barium  a une  saveur  âcre  et  désagréable  ; il  est  véiM>- 
neux  comme  tous  les  sels  de  barite  solubles. 

100  parties  d’eau  en  dissolvent,  à 15",  43,5  parties,  et  à 105",  77  par- 
ties. L’alcool  n’en  dissout  que  1/400  de  son  poids. 

Il  cristallise  en  tables  carrées;  cette  forme  permet  de  le  distinguer  du 
chlorure  de  strontium,  qui  cristallise  en  longues  aiguilles. 

Les  cristaux  de  cbloioirc  de  barium  contiennent  2 (xjuivalents  d’eau. 
Lorsqu’on  les  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  ils  décrépitent,  perdent 
leur  eau  et  entrent  ensuite  en  fusion  sans  se  décomposer. 
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chlorure  de  barium  est  complètement  insoluble  dans  l'acide  chlor- 
hydrique : il  est  employé  dans  les  laboratoires  de  chimie  comme  réac- 
tif pour  reconnaître  la  présence  de  l’acide  sulfurique  ou  des  sulfates. 

PreparaUoB. 

On  peut  jiréparer  le  chlorure  de  bai-iuin  en  dissolvant  le  carbonate  de 
barite  ou  le  sulfure  de  barium  dans  l'acide  ddorhydrique. 

Ce  chlorure  s’obtient  encore  en  chauffant  pendant  une  heure  environ  , 
à une  temprature  d’un  rouge  vif,  un  mélange  d'iViuivalents  égaux  de 
sulfate  de  barite  cl  de  chlorure  de  calcium  ; il  s<;  fait  une  double  dé- 
composition, et  le  chlorure  de  calcium  se  change  en  chlorure  de  barium  : 

« BaO.SO^  CaCl=  CaO,SO’  + BaCi.  Sous  l’influence  de  la  chaleur,  il 
se  produit  donc  une  réaction  qui  est  l'inverse  de  celle  qui  a lieu  par  voie 
humide  ; lorstiu'on  vci-se  en  effet  une  dissolution  de  sulfate  de  cliaux 
flans  une  dissolution  de  chlorure  de  barium  , il  se  forme  du  chlorure  de 
calcium  et  du  sulfate  de  barite  : CaO,SÜ3  4-  BaCl  = BaO,SO^  4-  CaCl. 

Pour  séparer  le  chlorure  de  barium  qui  a pris  naissance  dons  la  réac- 
tion préctHlente , il  faut  pulvéri.ser  la  masse  provenant  de  la  calcination, 
la  reprendre  par  l’eau  bouillante,  et  opérer  avec  rapidité  ; sinon  le  sul- 
fate de  chaux  en  présence  du  chlorure  de  barium  et  de  l’eau,  nigénére- 
rait  bientôt  du  sulfate  de  barite  et  du  chlorure  de  calcium. 

Pour  obtenir  plus  facilement  le  chlorm-c  de  barium,  on  peut  ajouter 
de  la  litnaille  de  fer  et  du  charbon  au  mélange  de  sulfate  de  barite  et  de 
chlorure  de  calcium  ; on  obtient,  par  la  fusion  , du  sulfure  de  fer  et  un 
composé  insoluble  formé  de  sulfure  de  calcium  et  de  chaux  ; on  sépare 
alors  le  chlorure  de  barium  par  l'eau  bouillante. 

StlLFtnE  BE  BARIUM.  BaS. 

Le  monosulfure  de  barium  est  soluble  dans  l'eau , et  cristallise  eu  lames 
blanc)ie,s  et  soyeuses  ; il  a une  saveur  hépfitique  ; sa  réaction  est  alcaline;  il 
s’oxide  assez  diflicilemcnt  à l’air  ; il  cristallise  avec  0 t'iquivaleuls  d'eau. 

D’après  les  observations  de  M.  11.  Rose,  le  sulfure  de  barium  ne  peut 
être  dissous  dans  l’eau  sans  qu’une  partie  de  ce  composé  se  transforme 
en  sulfhydratc  de  sulfure  de  barium,  en  barite,  et  en  oxisulfure  de  ba- 
rium. Une  dissolution  saturée  de  sulfure  de  barium  laisse  cristalliser  sou- 
vent de  belles  tables  hexagonales,  qui  ont  pour  composition  : (BaS)^, 
Ba0,28110. 

Préparation. 

On  prépare  le  sulfiue  de  barium  en  calcinant  au  rouge  blanc  dans  un 
creuset  de  terre  de  petits  cylindres  faits  avec  un  mélange  de  5 p.  de 
sulfate  de  barite,  1 p.  de  charbon  et  une  cerlaiiK5  quantité  de  colle  de 
farine. 

Le  sulfure  de  barium  ainsi  préparé  elexpost;  pendant  quelque  temps  à 
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l'iiisùlation  , jouit  de  la  pi"opi-i(ilé  d’être  phosplioresceiit  dans  l'obscurité; 
un  lui  donne  le  iioni  de  phosphore  de  Bologne. 

Lorsque  la  décomposition  du  sulfate  de  barite  par  le  charbon  s’est  faite 
à une  température  qui  n’a  pas  atteint  le  rouge  vif,  le  produit  de  la  cal- 
cination repris  par  l’eau  donne  une  liqueur  qui  contient  beaucoup  d’hy- 
drate de  barite  et  de  polysulfurc  de  barium. 

11  existe  plusieurs  combinaisons  de  barium  et  de  soufre  plus  sulfurées 
que  le  monosulfure,  mais  qui  n’ont  pas  été  examinées  jusqu’à  présent  ; 
on  a signalé  l’existence  du  jwntasulfure  de  barium  BaSV 

PHOSrnL’RE  DE  BARIL.U. 

On  prépare  le  pbosphure  de  barium  en  faisant  passer  de  la  vapeur  de 
phosphore  sur  de  la  barite  chauffée  au  rouge.  Il  .se  produit  un  mélange  de 
phosphate  de  barite  et  de  phosphure  de  barium  (jue  l’on  nomme  sou- 
vent phosphurc  de  barite. 

Le  phosphure  de  barium  est  d’un  brun  rougeâtre  , à reflets  métalli- 
ques. Il  est  décomposé  par  l’eau  et  donne  de  l’hypophosphile  de  barite, 
et  un  mélange  d’hydrogène  et  de  phospbures  d’hydrogène  gazeux  et  li- 
quide. 

AZOTATE  DE  BABITE.  BaO.AzO’; 

ün  prépare  l’azotate  de  barite  en  traitant  le  sulfure  de  barium  par  l’acide 
azotique  étendu  ; si  la  liqutmr  contient  de  l’oxide  dr-  fer,  on  pr('“cipite  cet 
oxide  au  moyen  de  l’eau  de  barite.  En  soumettant  l’azotaU;  de  barite  à 
deux  cristallisations  successives,  on  l’obtient  ordinairement  tri-s  jmr. 

On  jx'Ut  aussi  préparer  l’azotate  de  barite  en  mêlant  le  sulfure  de  ba- 
rium avec  une  dissolution  concentrée  d’azotate  de  soude  et  de  sulfure  de 
barium,  et  jKjrtant  le  mélange  à l’ébullition  ; il  se  sépare  par  le  n-froi- 
disseraent  des  cristaux  d’azotate  de  barite,  et  il  reste  dans  l’eau-mère  du 
sulfure  de  sodium. 

L’azotate  de  barite  crisUdlise  en  octaèdres  réguliers,  inaltérables  à l’air 
et  toujüui-s  anhydres;  il  est  peu  soluble  dans  l’eau,  car  100  parties  en 
dissolvent  5 parties  à 0'  et  35,18  à 101‘,65.  L’azotate  de  barite  est  com- 
plètement insoluble  dans  l’acide  azotique  concentré.  11  est  également 
insoluble  dans  l’alcool. 

Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  il  décrépite  et  se  trans- 
fomie  en  azotite  de  barite,  qu’une  temi>érature  plus  élevé«  décompose 
dàbord  en  bi-oxide  de  barium  et  en  dernier  lieu  en  barite  : il  se  dégage 
pendant  la  calcination  de  l’oxigène  et  des  vapeurs  nitreuses. 

L'azotate  de  barite  sert  a préparer  la  barite.  On  l’emploie  dans  les 
laboratoires  de  chimie  pour  précipiter  l’acide  sulfurique  libre  ou  les 
sutfales. 
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SÇI.FVTE  I>K  BIRITE.  BaO,SO’. 

Le  sulfate  de  barite  est  désigné  en  minéralogie  sous  les  noms  de  barite 
sulfatée,  de  spath  jxsnnt,  de  bariliiie  11  est  très  abondant  dans  la  nature; 
on  le  trouve  dans  les  amas  et  dans  les  filons  métallifères,  particulière- 
ment dans  ceux  d’argent,  d’antimoine,  de  cuivre,  de  mercure  ; il  sert  de 
gangue  aux  minerais  : il  est  rare  de  trouver  des  filons  riches  en  sulfate  de 
barite  sans  minerais  métalliques. 

Le  sulfate  de  barite  existe  tantôt  en  cristaux  nets  et  transparents,  tantôt 
en  rayons,  en  stalactites,  en  masses  tibreuses,  lamellaires,  grenues  ou 
compactes.  Ses  crL«taux  possèdent  trois  clivages  faciles,  et  dérivent  d’un 
prisme  droit  rhomboïdal  de 

La  densité  du  sulfate  de  barite  naturel  est  très  grande  et  représentée 
par  4,7.  Cette  propriété,  jointe  nu  triple  clivage  du  sulfate  de  barite, 
rend  ce  minéral  facile  à reconnaître. 

Le  sulfate  de  barite  est  un  des  corps  les  moins  solubles  dans  l’eau  qut> 
l’on  connaisse  ; l’acide  sulfurique  forme  un  précipité  dans  une  liqueur  qui 
ne  contient  que  t de  sel  de  barite  en  dissolution.  Il  est  complètement 
insoluble  dans  les  acides  azotique  et  chlorhydrique  ; l’acide  sulfuri({ue 
concentré  et  bouillant  le  dissout  sensiblement  ; lorsqu’on  ajoute  de  l’eau 
à cette  dissolution,  le  sulfate  de  barite  se  trouve  précipité  complètement. 

L’acide  sulfurique  bouillant  qui  tient  du  suliiite  de  barite  en  dissolution 
laisse  déposer  par  le  refroidissemnt  un  sel  cristallisé  en  aiguilles  brillantes 
que  M.  Itcrzélius  considère  comme  un  bisulfate  de  barite  BaO,  (SO*)*,HO. 
Ce  sel  est  décomposé  par  l’eau  en  sulfate  neutre  et  en  acide  sulfurique. 

Le  sulfate  de  barite  est  complètement  indécomposable  par  la  chaleur, 
mais  il  entre  en  fusion  sous  l’influence  d’une  température  élevé'e.  Ce  sel 
peut,  comme  l’a  reconnu  M.  Berthier,  se  combiner  par  voie  sèche  avec  le 
sulfate  de  soude. 

On  prépare  artificiellement  le  sulfate  de  barite  en  précipitant  un  sel  de 
barite  soluble  par  l’acide  sulfurique  ou  un  sulfate.  Dans  ce  cas  il  peut 
se  combiner  avec  une  petite  quantité  des  sels  qui  ont  servi  à le  pré- 
parer. 

Le  sulfate  de  barite  est  employé  comme  fondant  dans  quelques  fonde- 
ries de  cuivre;  il  entre  dans  la  composition  de  certains  verres;  on  le  mêle 
quelquefois  au  blanc  de  céruse  : il  sert  dans  les  laboratoii'cs  à préparer 
les  autres  sels  de  barite  ; en  le  calcinant  avec  du  charbon,  on  le  transforme, 
en  effet,  en  sulfure  de  barium  qui  est  attaquable  par  tous  les  acides. 

CARBONATE  DE  BARITE.  BaO, CO*. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature;  il  accompagne  presque  toujours  les  mine- 
rais de  plomb,  on  lui  donne  le  nom  de  Withérite.  On  en  trouve  de  grandes 
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quantités  en  Angleten'e  où  il  est  employé  au  lieu  d'arseuic,  roininc  mort 
aux  rats. 

Il  est  incolore,  il  cristallise  en  prismes  droits  rliomboïdaux  de  1 18°, 5 7' 
Sa  densité  est  4,29. 11  est  complètement  insoluble  dans  l’eau  ; on  peut 
l'obtenir  par  double  décomposition  en  traitant  un  sel  de  barite  par  un 
carbonate  soluble. 

Ou  avait  pendant  longtemps  considéré  ce  .sel  comme  indécomposable 
par  la  chaleur,  mais  M.  Abich  a démontré  que  lorsqu’on  le  chauffe  à un 
feu  de  forge,  il  perd  son  acide  carbonique  et  se  transforme  en  barite. 
Cette  décomposition  est  rendue  beaucoup  plus  facile  par  l'intervention 
du  charbon. 

Il  existe  un  bicarbonate  de  barite,  BaO,2CO*  que  l’on  obtient  en  faisant 
arriver  un  courant  d’acide  carbonique  dans  de  l’eau  qui  tient  en  suspen- 
sion du  carbonate  de  barite.  On  admet  aussi  l’existence  d’un  sesquicar- 
bonate  de  barite,  (BaO)*,3CO’,  qui  se  forme  en  précipitant  un  sel  de  ba- 
rite soluble  par  un  sesquicarbonate  de  potasse  ou  de  .soude. 

Le  carbonate  de  barite  peut,  d’après  les  observations  de  M.  Berthier,  se 
combiner  par  voie  sèche  avec  le  chlorure  de  sodium,  le  chlorure  de  barium 
et  le  sulfate  de  soude. 


STRONTIUM. 

On  a obtenu  le  strontium  comme  le  barium,  en  décomposant  l’oxide 
de  strontium  (strontiane)  par  la  pile. 

Le  strontium  a un  éclat  métallique  assez  faible  ; il  absorbe  facilement 
l’oxigène  de  l’air  et  se  transforme  en  strontiane.  11  décompose  l’eau 
comme  le  barium. 

OXIDE  DE  STRONTIUM  OU  STRONTIANE, 

Cet  oxide  est  solide,  d’une  couleur  grisâtre,  spongieux  comme  la  barite, 
attirant  comme  elle  l’humidité  et  l’acide  carbonique  de  l’air.  11  se  dis- 
sout dans  l’eau  et  pnxluit  un  hydrate  cristallisé  qui  retient  10  équivalents 
d’eau.  Lorsqu’on  chauffe  cet  hydrate  à 100”,  on  lui  fait  perdre  9 équi- 
valents d’eau  et  on  le  transforme  en  8tO,HO,  qui  est  indécomposable  au 
muge. 

On  prépare  la  strontiane  en  décomposant  l’azotate  de  strontiane  par 
la  chaleur  dans  une  cornue  de  porcelaine.  On  obtient  aussi  la  strontiane 
en  chauffant  au  rouge  blanc  un  mélange  de  carbonate  de  strontiane  et 
de  charbon  ; l’acide  carbonique  se  transforme  en  oxide  de  carbone,  et  il 
reste  un  mélange  de  charbon  et  de  strontiane,  que  l’on  peut  facilement 
séparer  au  moyen  de  l’eau. 
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Bt-OXIDK  DK  STnONTIlM.  BaO^. 

ün  obtient  cet  oxide  hydrati';  cii  soumettant  une  dissolution  de  stron- 
tiaiie  à l'action  de  l'eau  oxigénée  ; il  se  précipite  un  corps  blanc  cristallin, 
qui  a été  découvert  par  M.  Tlienard. 

La  stroutiane  anhydre  n'absorbe  pas  dii'ecteinent  l'oxigëne  et  se  dis- 
tingue en  cela  de  la  barite. 

CnLORURE  DK  STRONTIIIM.  StCl.GHO. 

On  prépare  le  chlorure  de  strontium  en  soumettant  lastrontiane  à l'ac- 
tion du  chlore,  ou  bi(;n  en  dissolvant  dans  l'acide  chlorhydrique  le  car- 
bonate ou  le  sulfure  de  strontium.  On  l'obtient  encore  en  calcinant  un 
mélange  de  chlorure  de  calcium  et  de  sulfate  de  stroutiane. 

Le  chlorure  de  strontium  cristallise  dans  l'eau  en  longues  aiguilles  qui 
sont  des  prismes  hexaèdres  ; ces  cristaux  retiennent  6 équivalents  d'eau. 
Us  sont  décomposi's  par  la  chaleur,  et  donnent  ilu  chlorure  de  strontium 
anhydre. 

\ji  chlorure  de  strontium  se  dissout  dans  une  fois  et  demie  son  poids 
d'eau  à 15°,  et  dans  les  quatre  cinquièmes  de  son  poids  d'eau  bouillante. 
Il  est  soluble  dans  l'alcool.  Une  partie  de  chlorure  de  strontium  se  dis- 
sout dans  2i  parties  d'alcx»!  à 15°,  et  dans  19  parties  d'alcool  bouillant. 
Cette  dissolution  brûle  avec  une  belle  llamme  pourpre,  et  .sert  à distin- 
guer le  chlorure  de  strontium  du  chlorure  de  bariuni  qui  ne  modifie 
pas  d'une  manière  sensible  la  couleur  de  la  flamme  de  l'alcool. 

I..C  chlorure  de  strontium  est  presque  insoluble  dans  l'acide  chlorhy- 
drique concentré.  Apn'^  avoir  été  de,sséché,  il  absorbe  U équivalents  ou 
û6  p.  U/0  de  gaz  ammoniac. 

St  t-FI  RES  DE  STRO.XTU:.V. 

Les  sulfures  de  strontium  sejjréparent  comme  les  sulfures  de  barium. 

Le  monosulfurc  de  strontium  &sl  décomposé  par  l'eau  comme  le  sul- 
fure de  bariuni,  et  donne,  d'après  M.  H.  Rose,  de  la  stroutiane,  du  po- 
lysulfure  de  strontium  et  du  snlfhydrate  de  sulfure  de  strontium. 

D'apri'S  M.  Gay-Lussac , lorsqu’on  fait  bouillir  du  monosulfure  de 
strontium  avec  du  soufre  en  excès , il  se  dépose  parle  refroidissement  des 
cri.slaux  prismatiques  jaunis  de  bisulfure  de  strontium,  SlS*.  L’eau-mère 
parait  retenir  en  dissolution  un  sulfure  plus  sulfuré. 

Le  snllliydratt!  de  sulfure  do  strontium  obtenu  en  saturant  par  l’acide 
sulfhydri(|ue  l’hydrate  de  stroutiane,  se  décompose  par  l’ébullition  en 
hydrogène  sulfuré  et  en  mono.snlfure  de  strontium. 
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Polaue.  — Précipité  abondant  de  stronliaiie  bvdralée,  qui  se  dissout 
dans  un  excès  d’eau. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfurique  et  sulfates.  — Précipité  blanc , à peine  soluble  dans 
l'eau  et  les  acides , et  qui  ii’apparait  (ju’au  bout  d'un  certain  temps 
lorsque  la  liqueur  contient  des  acides  libres.  Le  sulfate  de  strontiane 
riant  soluble  dans  environ  4000  parties  d’eau,  la  dissolution  de  ce  sel  st? 
trouble  sensiblement  lorsqu'on  la  traite  par  un  sel  de  barite.  Les  sels  de 
strontiane,  dissous  dans  une  grande  quantité  d’eau,  cessent  d’ôtre  préci- 
pités par  l’acide  sulfurique  et  les  sulfates. 

Chlorate  de  potasse.  — Ne  trouble  pas  les  sels  de  strontiane,  à moins 
qu’ils  ne  soient  en  dissolution  concentrée. 

Carbonates  alcalins.  — Précipité  de  carbonate  de  strontiane. 

.\cide  hydroflmsilicique  et  acide  perchlorique.  — Pas  de  précipité. 
Cymtoferrure  de  potassium.  — Pas  de  précipité,  mtime  dans  les  disso- 
lutions concentrées. 

Sulfures.  — Pas  de  précipité. 

Les  .sels  de  strontiane  colorent  la  flamme  de  l’alaxil  en  rouge  carmin. 
Les  sels  dt;  barite  et  les  sels  do  strontiane  ayant  un  grand  nombre  de 
caractères  communs,  il  importé  de  distinguer  nettement  l’une  de  l’autre 
ces  deux  classes  de  sels  ; on  emploiera  de  préférence  les  réactifs  suivants  : 
L'acrde  liqdro/luosilicique,  «jui  précipite  les  sels  de  barite , et  ne  préci- 
pite pas  les  sels  de  strontiane; 

Lechramate  dépotasse,  qui  précipite  immédiatement  les  sels  de  barite, 
fi  qui  ne  précipite  que  lentement  les  sels  de  strontiane  ; 

L'alcool,  dont  la  flamme  est  colorée  en  rouge  par  les  sels  de  strontiane, 
et  qui  ne  change  pas  sensiblement  de  teinte  par  la  présence  des  sels  de 
barite. 

Dans  les  analyses,  on  dose  ordinairement  la  strontiane  à l’état  de  sul- 
late;  pour  rendre  ce  sel  complètement  insoluble  dans  les  eaux  de  la- 
rage,  on  ajouté  à l’eau  une  certaine  quantité  d’alcool. 


AZOTATE  DE  STBONTIAKE.  SlO.AzO^. 


Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers  ; il  est  soluble  dans  cinq  fois 
son  poids  d’eau , à la  température  ordinaire , et  dans  son  proiire  poids 
Jeau  bouillante. 

Il  cristallise  ordinairement  avec  5 équivaleiiLs  d'eau  ; mais  lorsque  les 
cristaux  se  sont  déposés  à une  tempiirature  élevée  , ils  sont  anliydi'es. 

L’azotate  de  strontiane  est  insoluble  dans  l’alcool.  Cette  propriété  per - 
niel  dans  l’analyse  de  séparer  l’azotate  de  strontiane  de  l’azotate  île 
chaux,  ce  dernier  sel  étant  soluble  dans  l’alcool. 
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L’azotate  de  slrontiaiie  est  défoiiiposalile  par  la  ehaleui”  il  sert  à prépa- 
rer la  slrontiaiie  anhydre.  > 

On  obtient  l'azotate  de  slrontiaiie  en  traitant  par  l’acide  azotique  le 
carbonate  de  stronliane  ou  le  sulfure  de  strontium. 

L’azotate  de  stronliane,  mélangé  à différents  corps  combustibles  , est 
employé  par  les  artificiers  pour  faire  des  feux  rouges.  Voici  la  composition 
d’un  de  ces  mélanges  ; 

.\zotalr  de  stronliane  anliydir.  . . 60  parties. 


KIcurs  de  soufre 13 

Chlorate  de  potasse 5 

Sulfure  d'antimoine 6 


SULFATE  DE  STROSTIANE.  StO,SO^. 

Ce  corps  se  nomme  en  minéralogie  StrorUiane  sulfatée  ou  cilestine. 

Il  cristallise  en  prismes  rhomboïdaux  de  106’’, 30'.  Sa  densité  est  de 
3,89.  Il  est  blanc,  insipide,  soluble  dans  3 à 6000  parties  d’eau;  cette 
dissolution  précipite  très  sensiblement  par  les  sels  de  barite,  ce  qui  dé- 
montre que  le  sulfate  de  barite  est  moins  soluble  dans  l’eau  que  le  sulfate 
de  strontiane. 

Le  sulfate  de  stronliane  existe  eu  beaux  cristaux  transparents  dans  les 
solfatares  de  la  Sicile  : il  accompagne  le  soufre  natif. 

On  le  trouve  sous  la  forme  de  pains  arrondis  sur  plusieurs  points  de  la 
France , et  particulièrement  dans  les  environs  de  Paris , à Montmartre , 
à Ménilmontant,  etc.  Il  est  ordinairement  mêlé  à du  carbonate  de  chaux, 
dont  on  le  débarrasse  en  le  traitant  par  de  l’acide  chlorhydrique. 

Il  sert  à préparer  tous  les  autres  sels  de  strontiane.  On  le  transforme 
d’abord  en  sulfure  par  une  calcination  avec  le  cliarbon,  et  l’on  dissout 
ensuite  le  sulfure  de  strontium  dans  les  acides. 

CARBONATE  DE  STRONTIANE.  SlO,CO». 

Ce  sel  existe  dans  la  nature,  et  porte  le  nom  de  Srontiane  carbonatée  ou 
strontianile. 

Le  carbonate  de  strontiane  cristallise  en  prismes  droits  de  117°, 32'.  Il 
est  blanc,  incolore , d’une  densité  de  3,65.  Il  se  décompose  comme  le 
carbonate  de  barite  sous  l’influence  d’une  température  très  élevée.  Le  car- 
bonate de  stronliane  se  décompose  par  la  chaleur  avec  facilité,  lorsqu’on 
le  soumet  à l’action  du  charbon  ou  de  la  vapeur  d'eau. 

Comme  le  carbonate  de  stronliane  est  insoluble  dans  l'eau,  on  peut 
l’obtenir  par  double  décomjiosition,  en  traitant  un  sel  de  strontiane  so- 
luble par  un  carbonate  soluble.  On  le  rencontre  dans  quelques  sources 
où  il  est  dissous  à la  faveur  d’un  excès  d’acide  c^irbonique. 
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CALCIUM. 

Le  calcium  a été  isolé  au  moyeu  de  la  pile,  par  Davy  : une  petite 
coupelle  de  chaux  humide  fut  remplie  de  mercure  ; le  pèle  jKisitif  de  la 
pile  fut  mis  en  eonimunication  avec  la  lame  métallique  sur  laquelle  re- 
posait la  cou()clle,  et  le  pôle  négatif  avec  le  mercure;  il  se  produisit  ainsi 
un  amalgame  de  calcium.  Cet  amalgame,  soumis  à la  distillation,  donna 
(lu  calcium  pur. 

Le  calcium  est  blanc,  d’un  éclat  métallique  ; ehauflé  à l’air,  il  se  trans- 
forme en  c/iattx. 

Le  calcium  se  combine  en  deux  proportions  avec  l’oxigèner,  pour  for- 
mer le  protoxide  de  calcium  CaO  (chaux)  et  le  bi-oxide  CaO’. 

l’ROTOXIDE  DE  CAI.CH'M.  CUAIJX.  CaO. 

La  chaux  est  connue  de  toute  antiquité  ; elle  entrait  dans  les  mortiers 
employés  par  les  anciens. 

Cette  base  est  blanche,  caustique,  très  alcaline,  d’une  densité  de  1,3; 
elle  verdit  le  sirop  de  violettes  ; quand  on  la  plonge  dans  l’eau  et  qu’on 
l’en  retire  lorsque  l’air  qu’elle  contenait  dans  scs  pores  s’est  dégagé , 
elle  s’hydrate  en  donnant  naissance  à un  dégagement  de  chaleur  qui 
peut  aller  jusqu’à  300",  et  produit  un  sifllement  accompagné  d’épaisses 
vapeurs  d’eau. 

La  tcmjH'rature  élevée  (jue  dévelopjic  la  chaux  dans  son  contact  avec 
l'eau  est  suffisante  pour  enflammer  la  poudre.  La  chaux  qui  s’est  délitée, 
c'est-à-dire  qui  s’est  léduite  en  poudre  eu  absorbant  de  l’eau,  repré- 
sente sensiblement  un  monohydrate  CaO,UO  ; on  lui  donne  souvent  le 
nom  de  chaux  éteinte  pour  la  distinguer  de  la  chaux  vive,  qui  est  de  la 
chaux  anhydre  CaO.  La  chaux  éteinte,  en  suspension  dans  l'eau,  con- 
stitue le  lait  de  chaux. 

Lorsque  la  chaux  est  de  bonne  (jualité,  et  qu’on  la  met  dans  l’eau , 
elle  augmente  de  volume  ; on  lui  donne  alors  le  nom  de  chaux  grasse. 

La  solubilité  de  la  chaux  dans  l’eau  a été  déterminée  par  Dation  : 100 
1 

parties  d’eau  à 15“  dissolvent  chaux;  100  parties  d’eau  à 100" 

1 

dissolvait  de  chaux. 

1270 

La  chaux  est  donc  plus  soluble  à la  température  ordinaire  qu’à  la  tem- 
imture  de  100".  Aussi  l’eau  de  chaux  se  trouble-t-elle  lorsqu’on  la  fait 
bouillir,  et  laisse  dépo.ser  de  la  chaux. 

Le  sucre  se  combine  avec  la  chaux  et  la  l'end  très  soluble  dans  l’eau. 

l'ne  dis.solution  de  chaux  que  l’on  fait  évajwrer  dans  le  vide,  cristal- 
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lise,  selon  M.  Gay-Lussac,  en  prismes  hexawircs,  dont  la  composition  est 
représeiitik'  par  la  formule  CiiO,HO. 

L’eau  de  eliaux  est  fr<xjuemment  employt'e  dans  les  laboratoires 
comme  réactif  : pour  la  préparer  on  inlrodiiit  de  la  chaux  dans  un  fla- 
con qu’on  remplit  ensuiUi  entièrement  d’eau.  L'excis  de  chaux  se  dé- 
]H)se,  et  l’eau  de  chaux  reste  claire  : œtte  première  dissolution  n’est  ja- 
mais pure,  elle  contient  ordinairement  une  certaine  (juantité  de  potasse, 
l’üur  préparer  une  eau  de  chaux  très  pure,  il  faut  d'abonl  laver  la  chaux 
il  trois  ou  quatre  reprises  avant  de  la  lais.ser  délinitivement  en  contact 
avec  l’eau. 

La  chaux  à l’état  anhydre  ou  à l’état  hydraté  absorbe  l’acide  carbo- 
nique de  Ijair,  et  produit  un  carlnmale  de  chaux  ; en  se  carbonatant , 
elle  devient  excessivement  dure  , et  se  transforme  en  une  substance  qui 
a la  composition  de  la  pieriv  à chaux,  et  qui  en  a souvent  la  dureté. 

C'est  cette  propriété  importante  qui  fait  employer  la  chaux  dans  la 
confection  des  mortiers. 

Quelques  chimistes  admettent  que  la  chaux  abandonnée  à l’air  se 
transforme  en  un  hydro-carbonate  CaO,CO’,CaO,HU,  sur  lequel  l’acide 
carbonique  n’a  plus  d'action. 

léaction  des  mi'sUdloides  sur  la  chaux  est  la  même  que  sur  la  potasse 
et  la  soude. 

£lal  naliiKl  4e  la  ebanx. 

La  chaux  ne  se  rencontre  jamais  dans  la  nature  à l’état  libre  ; si  cette 
ba.se  était  pour  un  moment  isolré,  elle  absorberait  aussitôt  l’eau  et  l’a- 
cide carbonique  contenus  dans  l’air  ; mais  on  la  trouve  combina  avec 
l’acide  carbonique  et  constituant  toutes  les  lariétés  de  carbonate  de 
chaux,  qui  portent  les  noms  de  çraie,  de  marbre,  de  spath  d’Islande, 
d’arragonite,  etc.  Les  ccK]uilles  des  inollusiiues  sont  pn'sijue  entièrement 
formées  de  carbonate  de  chaux. 

La  chaux  combinée  à l’acide  sulfurique  constitue  le  plâtre,  corps  abon- 
damment répandu  dans  la  nature. 

Cette  ba-se  entre  aussi  dans  la  composition  des  os  des  animaux  à l’état 
de  phosphate  et  de  carbonate  de  chaux. 

On  la  trouve  en  outre  combinée  en  difl’érentes  proportions  avec  la  si- 
lice. La  plupart  des  végétaux  contiennent  de  la  chaux  unie  à des  acides 
organiques. 

Kxiraetion  de  I«  ehanx. 

Comme  la  chaux  est  indécompo.sable  i>ar  la  chaleur,  ou  emploie  pour 
su  préparation  des  sels  de  chaux , dont  les  acides  peuvent  être  chassés 
.sous  l’inllucncr:  d’une  temjiérature  élevén’.  L’azotaU;  de  diaux  pourrait 
servir  à cette  préparation  ; mais  ce  sel  n’élant  pas  abondant,  c’est  tou- 
jours le  cm'bouate  de  diaux  qui  sert  à fabri(|uer  la  chaux. 
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Les  Kilcaires  purs  l'uuriiissciil , pai'  la  caluinatioii  , de  la  chaux 

(jrasst. 

Si  le  calcaire  est  impur,  et  suilout  s’il  est  argileux,  il  laisse  une  chaux 
i|ui  |)orte  le  nom  de  chaiu:  maigre,  qui  foisonne  peu  et  se  durcit  par  son 
l'ütitact  avec  l’eau.  (Voir  Chaux  hydrauliques  el  murtiers.) 

Lorsqu’on  soumet  à la  calcination  le  carbonate  de  chaux  pur,  on 
reconnaît  que  sa  décomposition  est  lente  et  exige  une  teni|)ératurc 
élevée. 

Différents  gaz,  tels  que  l’oxide  de  carbone,  l’hydrogène,  mais  surtout 
la  vapeur  d’eau,  exercent  de  l’influence  sur  la  décomposition  du  carbo- 
nate de  chaux.  Lorsqu'on  remplit  un  tube  de  jiorcelaine  de  fragments 
de  carbonate  de  chaux,  et  qu’on  expose  ce  tube  au  rouge  sombre,  on  ne 
remarque  aucun  dégagement  d’acide  carbonique  ; mais  si , dans  le 
tube,  comme  l’a  indiqué  M.  Cay-Lussac,  ou  fait  passer  à cette  même 
lempérature  un  courant  de  gaz  ou  de  vapeur  d’eau,  la  décomposition 
du  sel  se  détermine  aussitôt 

L’influence  de  la  vapeur  d’eau  sur  la  décomposition  du  carbonate  de 
chaux  est  connue  depuis  longtemps  des  fabricants  de  chaux  , qui  savent 
qu'une  pierre  encore  humide  se  décompose  plus  facilement  que  celle  qui 
a été  desséchée  à l’air  : aussi  jettent-ils  souvent  dans  les  fours  à chaux 
une  petite  qmntilé  d’eau,  qui,  en  se  volatilisant,  active  la  décomposition 
delà  pierre  calcaire. 

On  emploie  différents  fours  jx)ur  calciner  le  carbonate  de  chaux. 

Dans  quelques  loc.alités  on  construit  avec  la  pierre  a chaux  elle-même 
un  four  qui  présente  de  l’analogie  avec  celui  que  l’on  emploie  dans  les 
forêts  pour  fabriquer  le  charbon.  Ce  four  est  entouré  de  gazon  et  de 
U'ire,  et  on  laisse  dans  l’intérieur  une  cheminée  centrale  , par  laquelle 
se  d^agent  les  gaz  qui  proviennent  de  la  combustion. 

On  emploie  aussi  quelquefois  un  four  intermittent,  dans  lequel  la  voûte 
est  formée  par  la  pierre  à chaux  elle-même.  Ce  mode  de  calcination  pré- 
sente tous  les  inconvénients  des  procédés  intermittents  (pl,  21,  fig.  1). 

On  réalise  une  grande  économie  dans  la  main-d’œuvre  et  le  combus- 
tible en  se  servant  de  fours  dans  lesquels  la  calcination  est  continue. 
Les  fours  continus  sont  appelés  fours  coulants.  Ils  sont  de  deux  espèces. 
Tantôt  on  introduit  dans  le  four  un  mélange  de  calcaire  et  de  combus- 
tible; tantôt  le  combustible  est  brûlé  daus  des  foyers  séparés , et  l’on  fait 
arriver  la  flamme  dans  le  four  qui  sert  alors  de  cheminée  de  tirage.  La  pre- 
micre  espèce  de  four  est  la  plus  employée  ; on  y brûle  généralement  de  la 
houille  ou  de  l’anthracite.  Leur  forme  peut  être  celle  d’un  cône  rcnvers(>, 
quelquefois  aussi  elle  est  elliptique  ; nous  donnons  le  dessin  d’un  de  ces 
fours  dans  l’atlas  (pl.  21,  tig.  2). 

La  pratique  a démontré  que  la  décomposition  du  carbonate  de  chaux 
cuit  plus  rapide  lorsqu’on  0{)érait  sur  de  petits  morceaux,  et  que  la  qua- 
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liU‘  de  la  chaux  est  d'autant  meilleure  que  la  pierre  employa  est  jylus 

dense. 

L-t«s«s  de  la  cliaax. 

Les  usages  de  la  chaux  sont  nombreux. 

La  chaux  sert  de  base  à la  préparation  des  mortiers:  on  remploie  dans 
le  tannage  pour  gonfler  les  peaux , dans  la  purification  du  gaz  de  l'é- 
clairage pour  absorber  les  acides  sulfliydrique  et  rarbonique. 

Elle  sert  au.ssi  dans  la  préparation  de  la  potasse  et  de  la  soude  jwur  en- 
lever par  voie  humide  l'acide  carbonique  aux  carbonates  alcalins. 

La  chaux  est  employée  avec  avantage  dans  la  saponilicafion  des  corps 
gras  destinés  à la  l'abricatioii  des  bougies  stéariques,  et  dans  la  fabrica- 
tion du  suen:,  jx)ur  l'opération  (jui  porte  le  nom  de  Défécation. 

Elle  sert  dans  l'agriculture  comme  amendement.  Lorsqu'une  terre 
est  trop  argileuse , on  la  mélange  souvent  avec  une  certaine  quantité  de 
chaux  qui,  en  absorbant  l'eau  et  l'acide  carbonique,  se  délite,  rend  la  terre 
plus  légère  et  la  végétation  plus  facile.  Cette  addition  de  chaux  permet 
aussi  de  restituer  à la  terre  l'élément  calcaire  que  la  végétation  lui  enlève 
chaque  année. 

BI-OXIDE  DE  CALCIUM.  CaO». 

M.  Thénard  a découvert  le  bi-oxide  de  CAilcium  en  versant  de  l'eau 
oxigénée  dans  une  dis-solution  de  chaux  ; il  se  forme  un  précipité  blanc, 
cristallin  , de  bi-oxide  de  calcium  hydraté.  Ce  corps  est  peu  stable , et  se 
décom[K)se  même  sous  l'eau  en  chaux  et  en  oxigène. 

CAKACTÈllES  DISTIXCTIFS  DES  SELS  DE  CHAUX. 

Les  sels  de  chaux  sont  incolores , d'une  saveur  amère  et  salée  ; ils  se 
reconnaissent  au  moyen  des  réactifs  suivants  : 

Potasse  et  soude.  — Précipité  blanc,  gélatineux,  de  chaux. 

Ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Carbonates  et  bicarbonates  de  potasse , de  soude  et  d'ammoiiiuqtie,  — pré- 
cipité blanc  de  carbonate  do  chaux. 

Acide  oxalique  et  oxalate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc  d'oxalatede 
chaux  , insoluble  dans  l'eau  et  dans  l'acide  acétique , mais  très  soluble 
dans  l'acide  azotique  : cette  réaction  est  caractéristique  pour  les  .sels  de 
chaux. 

Acide  sulfurique  et  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sulfate  de 
chaux  ; le  précipité  n'apparait  pas  lorsque  la  liqueur  est  trop  étendue  , 
et  se  forme  aussitôt  lorsqu’on  y ajoute  de  l’alcool. 

Sulfures  alcalins.  Cyanoferrure  de  potassium.  Acide  hydrofluosilicique. 
— Ne  forment  pas  de  précipité. 

chalumeau.  Les  sels  de  chaux,  et  principalement  le  carbonate , 


Digilizco  by  Googl 


CHLORURE  UE  CALCIUM.  169 

répandent  un  éclat  éblouissant  lorsqu'on  les  chaufle  à l’extrémité  du 
dard  de  la  tlamme. 

DoMte  de  la  ebaax. 

Quand  une  dissolution  ne  contient  pas  de  substance  insoluble  dans  l'al- 
cool faible , on  verse  dans  cette  dissolution  de  l’acide  sulfurique , et  ou 
traite  1a  liqueur  par  de  l’alcool  ; il  se  dépose  du  sulfate  de  chaux  que 
l’on  jette  sur  un  filtre  : le  précipité  est  lavé  avec  de  l'eau  alcéolisée,  on 
le  calcine,  et  son  ]Kiid$  fait  connaître  celui  de  la  chaux  qui  st;  trouvait 
dans  la  li<iueur. 

On  dose  ordinairement  la  chaux  en  saturant  sa  dissolution  par  de  l’am- 
moniaque, et  en  y vei'sant  un  excès  d'oxalate  d'ammoniaque.  Si  l’on 
abandonne  la  liqueur  à une  douce  chaleur,  l’oxalate  de  chaux  se  dépijse 
très  facilement;  on  le  jette  aloresur  un  filtre  et  on  le  lave  jusqu'à  ce  que 
l’eau  de  lavage  passe  parfaitement  pure. 

Pour  apprécier  la  quantité  de  chaux  contenue  dans  l’oxalate  de  chaux, _ 
on  peut  ; !•  calciner  le  précipité  avec  du  carbonate  d’ammoniaque  ; la 
chaux  est  dosée  alors  à l’état  de  carlxmate  de  chaux;  2"  chauffer  le  préci- 
pité au  rouge  blanc,  et  peser  lu  chaux  à l’état  anhydre;  3"  calciner 
l’oxalate  de  chaux  avec  un  excès  d’acide  sulfuri<|ue  : la  chaux  L-st  alors* 
dosée  à l’état  de  sulfate  de  chaux. 

Il  est  important  que  la  liqueur  d’où  l’on  précipite  la  chaux  soit  neutre 
ou  même  légèrement  alcaline,  car  l’oxalate  de  chaux  , étant  sensiblement 
soluble  dans  les  acides,  ne  se  précipiterait  qu’incomplétement. 

C’est  aussi  pour  cette  rai.son  que  , dans  la  précipitation  de  la  chaux  , 
l’oxalate  d’ammoniaque  doit  toujours  être  préféré  à l’acide  oxalique  : cet 
acide,  en  effet,  ne  peut  précipiUîr  la  chaux  d’un  sel  sans  éliminer  une 
quantité  correspondante  d’acide  qui  dissout  toujours  une  partie  de  l’oxa- 
late  de  chaux. 


CDLORURE  DE  C.tLCItIM.  CaCI,6HO. 

I>e  chlorure  de  calcium  existe  dans  les  eaux  de  la  mer,  dans  les  eaux 
de  rivières,  de  fontaines,  de  puits  ; on  le  trouve  souvent  aussi  dans  les 
matériaux  saliiétrés. 

On  peut  le  préparer  en  faisant  passer  du  chlore  sur  de  la  chaux  por- 
tée au  rouge,  ou  mieux  en  dissolvant  de  la  chaux  ou  du  carbonate  de 
chaux  dans  l’acide  chlorhydrique. 

Mais  le  procédé  de  préparation  le  plus  simple  consiste  à traiter  par  l’eau 
les  résidus  de  la  préparation  de  l’ammoniaque.  La  li<iucur,  qui  est  tou- 
jours alcaline  , est  saturée  par  l’acide  chlorhydrique,  et  évaporée  ensuite 
asec. 

Le  chlorure  de  calcium  est  blanc  ; sa  .saveur  est  amère  ; il  cristalli.se  en 
prismes  à 6 pans  terminés  par  des  pyrimiides  à 6 faces.  Il  retient  alors 
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h9  p.  lUU  d'uau  ou  6 équivalents.  Ces  cristaux,  desséches  dans  le  vide, 
perdent  U équivalents  d'e;iu . 

Le  chlorure  de  calcium  a une  grande  afûnité  pour  l’eau  ; c’est  un  des 
corps  les  plus  déliqueser-nls  cpie  l’on  connaisse.  L’eau  ])eut  en  prendre  15 
fois  son  poids  à la  température  de  15*.  Une  dissolution  saturée  de  chlo- 
rure de  calcium  n’entre  en  ébullition  qu’à  la  tcmp<‘rature  dt!  lOO". 
Sa  grande  affinité  pour  l’eau  le  fait  employer  pour  dessécher  les  gaz  et 
pour  enlever  h certains  liquides  l’eau  qu’ils  peuvent  tenir  en  dissolution. 
Toutefois , le  chlorure  de  calcium  ne  dessèche  pas  les  gaz  d’une  manière 
absolue. 

En  chauffant  le  chlorure  de  calcium  hydraté,  il  entre  en  fusion  dans 
.son  eau  de  cristallisation , se,  solidifie  en  se  desséchant , et  jM>ut  éprouver 
ensuite  la  fusion  ignée. 

Le  chlorure  de  calcium  fondu  , puis  exposé  à la  lumière  et  porté  en- 
suite dans  l’obscurité,  parait  lumineux  : on  lui  donnait  autrefois  le  nom 
de  Phosphore  de  /fomberg. 

Lorsque  le  chlorure  de  calcium  est  anhydre , et  qu’on  le  met  en  con- 
tact avec  l’eau,  ils’hydratecn  produisant  de  la  chaleur.  Si  l’on  met  au  con- 
traire du  chlorure  de  calcium  hydraté  dans  l’eau,  cet  hydrate  se  dissout 
rapidement , et  abaisse  la  température  du  liquide.  Un  mélange  de  neige 
et  de  ohlorurc  de  calcium  hydraté  en  poudre,  peut  produire  un  froid  ca- 
pable de  congeler  le  mercure. 

Si  l’on  calcine  à l’air  le  chlorure  de  calcium , il  se  transforme  en 
partie  en  chaux  et  en  carbonate  de  chaux,  et  le  résidu  devient  alcalin. 
Toutefois  cette  altération  n’a  lieu  qu’avec  beaucoiq)  de  lenteur. 

Chauffé  avec  les  sulfates  de  barite  et  de  strontiane , le  chlorure  de  cal- 
cium donne  nais-sance  h des  sulfates  de  chaux  et  à des  chlorures  de  ba- 
rium et  de  strontium. 

Le  chlorure  de  calcium  anhydre  se  dissout  facilement  dans  l’alcool.  10 
parties  d’alcool  iwuvent  dissoudre  6 parties  de  chlorure  de  calcium 
anhydre  à la  tempéi’ature  de  80".  Si  l’on  fait  évaporer  cette  dissolution, 
on  obtient,  d'après  M.  Craham,  des  lames  rectangulaires  qui  contien- 
nent 59  p.  100,  ou  3 l’a^uivahaits  et  demi  d’alcool  ; dans  ce  composé, 
l’alcool  remplace  l’eau  de  cristallisation. 

I.a:  clil(H'ure  de  calcium  se  combine  avec  rammonia(|ue:  100  parties  de 
chlorure  uuunonié  jxjuveiit  absorber  119  p.  d’ammoniaque,  et  former 
un  sel  anhydre  qui  a pour  formule  : CaCbàAzH^.  Aussi  ne  )>eut-on  pas 
se  servir  du  chlorure  de  calcium  pour  desséclier  le  gaz  ammoniac. 

OXICIII.ORI'RE  DE  CALCUII.  CaC1,3CaO. 

On  obtient  ce  composé  en  introduisant  de  la  chaux  dans  une  dissolu- 
tion bouillante  et  concentrée  de  chlorure  de  calcium . L’ébullition  doit  être 
maintenue  pendant  quelque  temps , et  il  se  dé|K)se,  (>ar  le  refroidissement 
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de  la  liqueur,  de  longs  cristaux  prismatiques  qui  ont  pour  formule  CaCl, 
[CaOp,15HO.  Ce  corps  n’est  stable  que  dans  une  eau  cliargiie  de  chlorure 
de  calcium.  Il  se  décompose  immédiatement  en  chlorure  de  calcium  et  en 
chaux  sous  l'influeuco  de  l'alcool  ou  de  l’eau  pure. 

L’oxichlorurc  de  calcium  anhydre  existe  assez  souvent  dans  les  rési> 
dus  de  la  préparation  de  l'ammoniaque.  C’est  lui  qui  rend  alcalin  lo  chlo- 
rure de  calcium  qui  a été  calciné  à l’air. 

FLUOnURE  DE  C.AI.CHISI.  CaFl, 

Ce  composé  se  trouve  dans  la  nature  ; il  porte  en  minéralogie  le  nom 
de  Spath  fluor.  11  entre  pour  quehiues  millièmes  dans  la  composition  des 
ns  et  surtout  dans  l’émail  des  dents. 

Le  fluonire  de  calcium  est  rarement  incolore  , et  présente  ordinaire- 
ment des  teintes  jaunes  ou  violettes.  Sa  forme  dominante  est  celle  du 
cube;  sa  densiui,  de  3,1. 

Lorsqu’on  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  il  devient  phosphorescent. 
Certaines  variétés  de  spath  fluor,  désignrés  sous  le  nom  de  Chlorophone , 
émettent  après  la  calcination  une  lumière  verte. 

Le  fluorure  de  calcium  entre  en  fusion  à une  température  élevée,  et 
cristallise  par  le  refroidissement. 

Comme  il  est  insoluble , on  |)cut  l’obtenir  par  double  décomposition 
en  précipitant  un  fluorure  soluble  par  un  sel  de  chaux.  Le  fluorure  de  cal- 
cium résiste  à l’action  des  hydrates  de  potasse  et  de  soude,  mais  il  est  dé- 
composé facilement  par  voie  sèche  sous  l’influence  des  carbonates  de  po- 
tasse et  de  soude. 

Le  fluorure  de  calcium  sert  à préparer  l’acide  fluorhydrique  et  les  fluo- 
rures de  silicium  et  de  bore. 

Pour  obtenir  au  moyen  du  spath  fluor  de  l’acide  fluorhydrique  qui 
ne  contienne  pas  d’acide  hydrolluosilicique,  on  calcine  le  spath  fluor  or- 
dinaire avec  du  carbonate  de  potasse,  et  l’on  reprend  la  masse  par  l’eau  ; 
il  SC  forme  de  l’hydrofluosilicate  de  potasse  insoluble  que  l’on  sépare  fa- 
cilement , et  il  reste  dans  la  liqueur  du  fluorure  de  potassium  (juc  l’on 
décompose  ensuite  par  l’acide  sulfurique. 

Le  fluorure  de  calcium  présente  souvent  de  lielles  teintes  violettes  ou 
jaunes  : aussi  l’emploie-t-on  pour  faire  des  objets  d’art , tels  que  des 
coupes,  des  vases,  etc. 

Le  spath  fluor  est  une  substance  essentiellement  de  fdons;  il  existe  en 
grande  abondance  dans  les  fdons  d’épo<iues  asst’z  modernes.  Il  s’y  trouve 
associé  avec  les  minerais  de  plomb  et  de  zinc. 

Le  spath  fluor  est  exploiU;  en  général  comme  fondant;  on  l’emploie 
surtout  dans  le  traitement  des  minerais  de  cuivre. 
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MO.NOSl  LFLIUi  DE  CALCIUM.  CaS. 

Oii  prépare  ce  corps  ; l’ en  calcinant  le  sulfate  de  chaux  avec  le  charbon, 
(CaO,S()’,  + 2C  = CaS  + 2C0’,)  ; 2"  en  décomposant  au  rouge  le  sulfate 
de  chaux  par  l'oxide  de  carbone,  CaO.SO^,  -f  ftCO  = CaS  -f-  ftCO*  ; 3“  en 
faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfhydrique  sur  la  chaux. 

1.0  sulfure  ainsi  obtenu  est  blanc,  amorphe,  d'une  saveur  hépatique  et 
d’une  réaction  alcaline.  L’eau  ne  le  dissout  qu’en  proportion  li'ès  faible  ; 
mais  dans  son  contae.t  avec  l’eau  bouillante,  le  monosulfure  de  calcium 
si; décompose , sidon  M.  H.  Ho.se,  en  sulfliydrate  de  sulfure  de  calcium  et 
en  chaux  hydratée. 

Le  sulfure  de  calcium  méié  avec  de  l’eau  est  décom|K)sé  avec  facilité 
par  l’acide  carbonique.  Il  se  forme  du  carbonate  de  chaux  et  de  l’acide 
sulfhydrique  (CaS  + HO  + CO’  =CaO,CO’  + HS).  Le  monosulfure  de 
calcium  luit  dans  l’obscurité  : on  le  nommait  autrefois  Phosphore  de  Canton . 

BISUI.KUUE  DE  CALCIUM.  CaSl. 

Herschel  a obtenu  ce  sulfure  en  cristaux  jaunes  en  faisant  bouillir  pen- 
dant quelques  instants  un  mélange  de  lait  de  chaux  et  de  soufre  en 
excès.  Il  se  dépose  par  le  refroidissemeut  de  la  liqueur  filtn’-c,  des  cristaux 
qui  ont  |X)ur  formule  CaSJ,3H0. 

PEMASULFURE  DE  CALCIUM.  CaS\ 

Ce  corps  se  forme  par  une  ébullition  prolongée  du  mélange  précédent. 

Ces  deux  polysulfures  servent  à la  préparation  du  bisulfure  d’hydro- 
gène. Le  pentasulfure  de  calcium  absorla,'  l’oxigène  avec  rapidité  ; Schéele 
l’avait  appliqué  à l’analyse  de  l’air  atmosphérique. 

PIIOSI'HURE  DE  CALCII  M.  PllCal 

On  obtient  ce  coinposi''  en  faisant  passer  de  la  vapeur  de  phosphore  sui- 
de la  chaux,  portie  au  rouge.  M.  Paul  Thénard  a décrit  un  appareil 
qui  permet  de  préparer  mie  grande  quantité  de  phosphure  de  calcium 
(pl.  H,  fig.  ù). 

Cet  appareil  se  compose  d’un  creuset  A,  rempli  de  boulettes  de  chaux 
vive. 

B est  un  ballon  de  verre  qui  contient  des  fragments  de  phosphore  : au 
moyen  du  fourneau  à double  grille  représenté  dans  la  figure,  on  fuit 
d’abord  rougir  le  creuset  qui  contient  la  chaux  et  l’on  y fait  ensuite  passer 
la  vapeur  de  phosphore. 

D’après  M.  Paul  Thénard,  la  réaction  se  détermine  entre  lè  équiva- 
lents de  chaux  et  7 tiquivalents  de  phosphore  : 

liCaO  + 7l’li  = (Ca0)’,fli05  -f-  5I'lita’. 
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Il  setbrraedonc  2 équivalents  de  phosphate  neutre  de  chaux,  et  5 équi- 
valents de  phosphure  de  calcium  correspondant  à riiydnvgéne  phosphore 
liquide  PhH*. 

Ce  phosphure  de  calcium  est  amorphe  ; sa  couleur  est  brune  ; lorsqu'on 
le  met  en  contact  avec  l’eau,  il  est  immédiatement  décomposé  et  se  trans- 
forme en  pho.sphure  d'hydrogène  inflammable  qui  a pour  formule  PhH*. 
Les  réactions  secondaires  qui  se  produisent  lorsqu’on  met  le  phosphure 
(le  calcium  en  contact  avec  l’eau,  ont  été  examinées  avec  détail  au  chapitre 
qui  concernait  les  phosphores  d’hydrogène. 

AZOTATE  DE  CHAU.X.  CaO, AzOS4IIO. 

Ce  sel  existe  souvent  en  abondance  dans  les  matériaux  salpétrés. 
M.  Berzélius  l’a  trouvé  en  quantité  notable  dans  les  eaux  des  fontaines  de 
Stockholm. 

On  peut  l’obtenir  facilement  en  dissolvant  le  carbonate  de  chaux  dans 
l'acide  azotique. 

Il  est  très  soluble  dans  l’eau  , dtdiquescent , soluble  dans  l’alcool.  Il 
cristallise  dans  l’eau  en  longs  prismes  hexagones  qui  contiennent  U 
(iquivalents  d’eau  ; il  se  décompose  facilement  par  la  chaleur  et  laisse 
un  résidu  de  chaux  anhydre.  ' 

L'azotate  de  chaux  forme  avec  la  chaux  deux  sels  basiques , dont  la 
composition  n’a  pas  été  déterminée. 

HYPOCHLOniTE  DE  CIIAt'X.  CaO.CiO. 

On  donne  le  nom  de  chlorure  de  chaux,  chlorure  décolorant,  à un  mé- 
lange d’hypochlorite  de  chaux  et  de  chlorure  de  calcium  qu’on  prépare 
en  traitant  l’hydrate  de  chaux  ou  le  lait  de  chaux  par  le  chlore  ; 

2C1  + 2CaO  = CaO.ClO  + CaCl. 

Ce  composé  est  blanc,  amorphe,  pulvérulent,  d’une  odeur  d’acide  hypo- 
chloreux qui  rappelle  celle  du  chlore  ; l’eau  le  dissout  eu  grande  quantité. 

Lorsqu’on  le  traite  par  les  acides  affaiblis,  on  en  élimine  d’abord  de 
l’acide  hypochloreux  ; mais , en  présence  d’un  excès  d’acide,  l’acide  hy- 
pochloreux réagit  sur  l’acide  chlorhydrique  qui  provient  de  la  décompo- 
sition de  chlorure  de  calcium,  et  il  se  forme  de  l’eau  et  du  chlore  ; 

C!0  + IICl  — CD  -f  HO. 

Pour  expliquer  la  prcaluction  du  chlore  dans  la  réaction  précédente , 
on  peut  admettre  aussi  que  l’acide  que  nous  repiésenterons  par  A élimine 
simplement  l’acide  hypochloreux,  et  que  l'oxigène  de  ce  dernier  acide, 
oxide  directement  le  calcium  du  chlorure  de  calcium  mêlé  à l’hypochlo- 
rite  ; on  a ninsi  : 

raO,r.lO  -j-CaCI  + 2A  = 2(CeO,A)  2CJ. 
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Les  chimistes  qui  ii'adinelteiit  pas  la  présence  de  l’hypochlorite  de 
chaux  dans  le  chlorure  de  chaux  , et  (pii  regardent  ce  (wmpoaé  comme 
résultant  de  l’union  directe  du  chlore  avec  la  chaux  en  lui  donnant  pour 
formule  CaO,Cl,  expliquent  la  décomjxisition  du  chlorure  de  chaux  par 
les  acides  de  la  manière  suivante  : 

CaO.CJ  + A = CaO,A  + a. 

Dans  1rs  deux  hypothèses,  tout  le  chlore  absorbé  par  la  chaux  est 
dégagé  à l’état  de  liberté  par  les  acides  ; on  comprend  alors  que , dans 
un  gi'and  nombre  d’applications,  on  remplace  le  chlore  par  le  chlorure 
de  chaux  , qui  contient  sons  un  petit  volume  des  quantiti'-s  considérables 
de  chlore  , et  qui  peut  le  dégager  entièrement  par  l’action  des  acides. 

Le  chlorure  de  chaux  agit  sur  lis  substances  organiques  et  les  décom- 
pose : il  détruit  les  matières  adorantes;  toutefois  son  action  sur  les  ma- 
tières colorantes  s’exerce  lentement  lorsqu’il  contient  un  excès  de  chaux. 
Ainsi  l’on  peut  mêler  ensemble  de  la  couleur  bleue  de  tournesol  et  du 
chlorure  do  chaux,  sans  observer  aucun  phénomène  dedi’-coloration  ; mais 
l’intervention  d’un  acide,  même  très  faible,  déplace  l’acide  hypochloreux 
et  détermine  aussitôt  la  décoloration  du  tournesol. 

La  dissolution  aqueuse  de  chlorure  de  chaux  présente  , d’après 
M.  Mitscherlich  , la  propriété  curieuse  d’être  décomposée , même  à froid, 
par  le  contact  du  bi-oxidc  de  manganèse,  des  bi-oxides  de  cui\re  et  de 
mercure,  et  du  sesqui-oxide  de  fer;  elle  produit  un  courant  continu 
d’oxigène , qui  ne  s’arrête  que  lorsque  tout  le  chlorure  de  chaux  a été 
transformé  en  chlorure  de  calcium. 


PrRparatloa. 


Pour  préparer  le  chlorure  de  chaux  dans  les  laboratoires,  on  fait  passer 
un  courant  de  chiure  dans  un  lait  de  chaux , ou  dans  de  la  chaux  éteinte. 
On  a soin  de  maintenir  constamment  un  excès  de  chaux,  pour  que  l’hy- 
pochlorite  ne  se  transforme  pas  en  chlorate.  La  masse  étendue  d’eau,  dé- 
cantée ou  filtrée , donne  une  dissolution  concentrée  de  chlorure  de 
chaux. 

Dans  les  usines  où  la  fabrication  du  chlorure  de  chaux  se  fait  sur  une 
grande  échelle,  il  faut  employer  des  précautions  particulières  pour  sa- 
turer la  chaux  de  chlore  et  pour  empi'cluT  que  la  chali'ur  dévelopiH'e 
pendant  la  combinaison  ne  décompose  une  partie  du  chlorure  de  chaux  ; 
on  doit  éviter  que  la  température  ne  dépasse  45  à 50*. 

Dans  quelques  fabriques,  jiour  rendre  l’absorption  du  chlore  par  la 
chaux  plus  facile,  on  place  la  chaux  hydratée  dans  des  cuves  où  elle  est 
continuellement  remuée  au  moyen  de  palettes.  Souvent  les  vases  dans 
lesquels  s’opère  la  saturation  sont  en  grès  ; on  évite,  dans  la  construc- 
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lion  des  appareils,  la  pnisencti  du  fer  qui  est  alta(|ué  rapidement  par  le 
chlore. 

Pour  fabriquer  le  chlorure  de  chaux  on  peut  avoir  recours  au  procédé 
suivant,  tpie  l'on  doit  à M.  Michel.  Le  chlore  se  produit  dans  des  hon- 
bonncs  en  grès  qui  sont  placées  sur  des  plaques  en  fonte  que  l’on  peut 
chauffer  à volonté:  ces  bonbonnes  communiquent  au  moyen  de  tubes  en 
plomb  avec  un  condenseur  eu  grès,  d’un  mètre  cube  environ  de  capacité 
et  contenant  la  chaux  hydratée.  On  introduit  dans  chaque  bonbonne 
50kil.  environ  de  peroxide  de  manganèse  et  37‘,5  d’acide  chlorhydrique  : 
cette  quantité  de  manganèse  peut  servir  à quatre  opérations  ; seulement 
il  faut  avoir  le  soin  après  chaque  opération  d’enlever  le  liquide  contenu 
dans  le  bonixmne  et  de  le  remplacer  par  une  nouvelle  quantité  d’acide 
chlorhydrique. 

La  chaux  qui  sert  à préparer  le  chlorure  de  chaux  doit  être  blanche  : 
on  l’éteint  en  l’arrosant  d’eau,  après  l’avoir  étendue  sur  le  sol  ; on  la 
remue  à plusieurs  reprises  jusqu’à  ce  qu’elle  soit  réduite  en  poudre , et  on 
la  tamise.  On  peut  en  éteignant  la  chaux  employer  un  excès  d’eau,  ce- 
pendant la  chaux  ne  doit  pas  paraître  humide  à la  main:  65  kil.  de  cette 
cliaux  hydratée  sont  introduits  dans  le  condensateur;  on  a le  soin  de 
les  étaler  également  sur  toute  la  surface.  Lorsque  le  condensateur  est 
chargé,  on  le  met  en  communication  avec  les  bonbonnes,  et  on  laisse  la 
réaction  se  faire  à froid  pendant  quelques  heures;  on  chauffe  ensuite  peu 
à peu , et  l’on  augmente  la  chaleur  vers  la  lin  de  la  saturation.  Une 
opération  dure  douze  heures  environ. 

Le  chlorure  de  chaux  se  prépare  aussi  quelquefois  dans  des  chambi-es 
en  bois  portant  des  étagères  également  en  bois  sur  lesquelles  on  éUde  la 
chaux  éteinte  (pl.  21,  fig.  3 et  4),  on  dans  des  compartiments  en  maçon- 
nerie enduits  de  bitume.  Le  chlore  s’engendre  dans  des  tourilles  en  grès, 
qui  demandent  à être  chauffées  avec  précaution. 

Nous  donnons  dans  l’atlas  (pl.  19,  flg.  1 ) le  dessin  d’un  gazomètre  à 
chlore,  qui  peut  être  appliqué  avec  avantage  à la  fabrication  du  chlorure 
de  chaux. 

DmtH. 

Le  chlorure  de  chaux  est  employé  en  quantité  considérable  pour  le 
blanchiment  des  toiles  et  de  la  pâte  a papier  : on  s’en  sert  comme  rongeur 
dans  les  fabriques  de  toiles  peintes.  Les  miasmes  qui  se  dégagent  dans 
le  salies  d’hôpitaux,  dans  les  amphitlréàtres  de  dissection  etc.,  peuvent 
être  détruits  par  le  chlorure  de  chaux  ; ce  corps  doit  toujours  être  em- 
ployé en  petite  quantité,  parce  que  le  chlore  en  excès  venant  à se  répan- 
dre dans  l’atmo^hère,  pourrait  exercer  une  action  fâcheuse  sur  la 
respiration. 
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ClILOROHéTRIR. 

La  pi-oprit'U-  <]ue  possèdent  les  alcalis  d’absorber  de  grandes  quaiitiU‘s 
de  chlore  et  de  le  restituer  entièrement  sous  l'influence  des  acides  les 
plus  faibles,  est  pn-cieuse  pour  l’industrie  : elle  permet  en  effet  de 
concentrer  en  quel([ue  sorte  le  chlore,  substance  gazeuse  et  peu  soluble 
dans  l’eau,  et  de  le  transporter,  sans  plus  de  frais  que  les  corps  solides  ou 
liquides,  dans  des  lieux  éloignés  des  centres  de  fabrication. 

Le  chlorure  de  chaux  étant  toujours  un  mélange  de  chlorure  de  cal- 
cium , d’hj'pochlorife  de  chaux  et  de  chaux  en  excès , il  était  important 
Ijour  l’industrie  de  pouvoir  déterminer,  par  un  procédé  à la  fois  simple 
et  rapide,  la  quantité  de  substance  utile  contenue  dans  le  chlorure  de 
chaux  , c’est-à-dire  la  proportion  de  chlore  qu’un  chlorure  de  chaux  pou- 
vait dégager  sous  l’influence  des  acides;  c’est  à cet  essai  que  l’on  a donné 
le  nom  de  chloromêtrie. 

Les  premiers  essais  de  chloromêtrie  étaient  fondiis  sur  la  propriété  que 
présente  le  chlore , soit  libre,  soit  saturé  par  des  alcalis  faibles  ou  par  la 
chaux,  de  détruire  les  matières  colorantes.  On  déterminait  le  titre  des 
chlorures  décolorants  on  appréciant  le  volume  d’une  dissolution  titrée 
d’indigo  que  ces  chlorures  pouvaient  décolorer. 

M.  Balland  de  Toul,  et  après  lui  M.  Maro/eau,  proposèrent  ensuite  de 
dé<luire  le  titre  des  chlorures  décolorants  de  la  quantité  de  protochlorure 
de  mercure  que  cescomposés  pouvaient  dissoudre  en  changeant  le  protn- 
chlorure  de  mercure  en  bichlorure. 

Le  procédé  que  l’on  suit  généralement  aujourd’hui  pour  titrer  un 
chlorure  décolorant  est  dû  à M.  Gay-Lussac.  Il  est  fondé  sur  la  propriété 
que  présente  l’acide  arsénieux  en  dissolution  dans  l’acide  chlorhydrique 
faible  de  sc  changer,  sous  l’influence  du  chlore  et  do  l’eau,  en  acide  arse- 
nique,  comme  l’indique  l’équation  suivante: 

AzO»  + 2110  + 2C1  = AzQS  -f  2HC1. 

En  faisant  réagir  sur  une  quantité  constante  d’acide  arsénieux  diffé- 
rents échantillons  de  chlorures  de  chaux  pris  .sous  le  même  pmids , le 
titre  de  ces  chlorures  sera  d’autant  plus  élevé  qu’il  faudra  moins  en  em- 
ployer jwur  transformer  en  acide  arsenique  la  proportion  d’acide  arsé- 
nieux qui  sert  à mesurer  la  force  du  chlorure  de  chaux. 

Si  on  ajoute  à la  dissolution  arstmieuse  chlorhydrique  de  la  teinture 
d’indigo,  cette  matière  colorante  n’est  pas  détruite  tant  qu’il  reste  de 
l’acide  arsénieux  à transformer  en  acide  arsenique;  ce  qui  prouve  que  le 
chlore  agit  plutôt  sur  l’acide  arsénieux  que  sur  l’indigo  ; mais  dès  que 
l’acide  arsénieux  est  transfonné  en  acide  arsenique,  et  que  le  chlore  ne 
trouve  plus  d’acide  arsénieux  sur  lequel  il  puisse  porter  son  action , l’in- 
digo est  détruit  instantanément.  On  peut  donc  reconnaître  ainsi  le  terme 
de  la  suroxidation  de  l’acide  arsahiieux. 
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Pour  faire  l’analyse  d’un  chlorure  de  chaux  par  la  méthode  de  M.  Gay- 
Lossac,  on  prépare  d’abord  une  dissolution  arsiinieuse  telle  que  cette 
dissolution  soit  détruite  par  son  propre  volume  de  chlore  sec  à la  pression 
de  0°,76,  et  à la  température  de  zéro. 

Cette  liqueur  s’obtient  facilement  en  dissolvant  U*',UiO  d’acide  arsé- 
nieux pur  dans  2 à 3 décilitres  d’acide  chlorhydrique  étendu  d’environ 
son  volume  d’eau,  et  en  introduisiuit  cette  dissolution  dans  une  carafe  de 
la  rapacité  d’un  litre  qu’on  achève  de  remplir  avec  de  l’eau  à la  tempé- 
rature ordinaire.  Ou  donne  à cette  liqueur  le  nom  de  dissolution  arsé- 
nieuse nonnaie. 

S’il  faut  2 litres  d’eau  de  chlore  ou  de  dissolution  de  chlorure  de  chaux 
pour  détruire  complètement  un  litre  de  liqueur  arsénieuse  normale, 
c’est  que  ces  deux  litres  de  liqueur  contiennent  un  litre  de  chlore  ou 
3'',170  ; si  une  autre  dissolution  contenant  du  chlore  libre  ou  un  chlorun’ 
(le  chaux , peut , sous  le  volume  d’un  demi-litre,  détruire  un  litre  de  li- 
queur normale,  c’est  qu’elle  contient  un  litre  ou  3'%170  de  chlore.  On  voit 
donc  qu’en  déterminant  exactement  le  volume  d’une  dissolution  de  chlo- 
rure décolorant  qui  est  nécessaire  pour  oxider  un  volume  connu  de  liqueur 
normale  d’acide  arsénieux , on  pourra  apprécier  la  quantité  de  chlore 
contenue  dans  ce  chlorure. 

Ces  observations  préliminaires  permettront  de  suivre  facilement  les  dé- 
tails d’un  essai  chlorométricpie. 

ün  prend  dans  la  masse  du  chlorure  de  chaux  qu’on  se  propose  de 
titrer,  un  échantillon  moyen  dont  on  pèse  10  grammes.  On  le  broie  dans 
un  mortier  de  verre  ou  de  porcelaine  avec  un  peu  d’eau  ; on  décante  le 
liquide  clair,  dans  un  vase  d’un  litre,  on  remet  de  l’eau  sur  le  précipité 
qu’on  lave  de  nouveau,  et  on  dissout  ainsi  tous  les  corps  solubles  conte- 
nus dans  le  chlorure  de'chaux.  On  complète  un  litre  avec  les  premières 
liqueurs  et  les  eaux  de  lavage. 

Au  lieu  d’essayer  h la  fois  toute  la  dissolution  dont  il  s’agit  de  déterminer 
le  titre,  on  n’en  emploie  qu’une  faible  partie,  ce  qui  permet  de  multiplier 
les  essais;  on  rapporte  ensuite  par  le  calcul  les  résultats  obtenus  aux 
tO  grammes  de  chlorure  avec  lesquels  le  litre  de  liqueur  a été  préparé. 

Les  instruments  chlorométriques  consistent  en  une  pipette  de  dix  cen- 
timètres cubes  ; en  une  burette  graduée  dont  chaque  division  représente 
un  dixième  de  centimètre  cube,  et  en  un  vase  de  3 à A décilitres  en  verre 
blanc  et  à fond  plat. 

On  mesure  d’abord  10  centimètres  cubes  de  liqueur  nonnaie  arsénieuse 
av(»  la  pipette  graduée,  et  on  laisse  tomber  cette  liqueur  dans  le  vase  de 
3 à A décilitres  où  doit  se  faire  l’analyse.  On  colore  en  bleu  les  10  centi- 
mètres cubes  de  dissolution  arsén’teuse  avec  2 ou  3 gouttes  de  sulfate 
(l’indigo. 

On  remplit  exactement  la  burette  avec  la  dissolution  d((  chlorun'  de 
II.  12 
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cliaux  et  on  voi'Sfl  relie  dissolulion  goulle  à goulte  dans  la  liqueur  arsé- 
nieuse, à iaquelie  on  imprime  conlinuellenienl  un  mouvemenl  d'agila- 
lion.  On  eesse  d'ajr)uler  lechiornre  an  moment  même  où  la  eoloration 
bieue  disparaît,  et  on  lit  sur  la  burette  le  iiombréde  divisions  qui  ont  éUi 
employé»'s  pour  produire  celte  décoloration.  Supposons  qu’on  ait  employé 
108  divisions  de  dissolution  de  chlorure  de  rhaux  i>our  déconqtoser 
10  centimètres  cubes  de  liqmnir  nomiale  arsénieuse,  on  devra  en  conclure 
<pie  dans  108  divisions  repri'“senlant  10'-'-,8,  il  y a 10  cenliniétn>s  cul)es 
de  chlore.  On  coimaitra  le  volume  de  ce  gaz  contenu  dans  le  litre,  c’est- 
à-dire  dans  les  lOOOr-':.  de  dis.solution  faite  avec  10  grammes  de  chk>- 
rure  de  chaux  , en  établissant  la  proportion  suivante  : 

10,8  : 10  looo  : x. 

X = 92G  cent,  cubes. 

Ces  926  cent,  cubes  ou  92"°'''',6  indiquent  que  le  chlorure  analysé 
maniue  92,6  degrés  chlorométriques.  La  quantité  de  chlore  contenue 
dans  un  kilogramme,  du  même  chlorure  de  cliauv  est  lUÜ  fuis  plus  con- 
sidérable, puis<iue  10  *'•  X 100  = un  kilogramme.  Elle  est  donc  égale 
à 9260  centilitres  ou  à 92'“-, 6,  qui  corresfHmdent  à 2936%5fi2  (92,6 
X 3s\17  = 2935',3à2). 

Pour  qu'un  (s>sai  chlorométrii]ue  soit  exact , il  faut  verser  le  chlorure 
défolorant  dans  la  li(iueur  arsénieuse  ; si,  au  lieti  d’ojiérer  ainsi,  on  ver- 
sait lu  liqueur  arsc'iiieuse  dans  le  chlorure  de  chaux,  cette  liqueur  (|ui 
ctmtient  beanctnip  d’acide  chlorhydrique  éliminerait  plus  de  chlore  que 
n'en  pourrait  ab.sorber  l'acide  arsénieux , et  le  chlore  se  dégagerait  à l’é- 
tal de  liberté. 

Il  est  évident  aussi  «juc , jxjur  transformer  en  acide  arsenique  l’acide 
arsénieux  contenu  dans  10  c.  c.  de  liqueur  normale,  il  faut  employer  un 
volume  de  chlorure  décolorant  inverst'ment  projx)rtionnel  au  litre 
de  ce  chlorure  ; que  l’on  suppose , par  exemple , deux  échantillons  de 
chlorure  de  chaux  du  commerce,  dissous  dans  l'eau  , sous  le  poids  de 
10  gr.,  de  manière  à former  un  litre  ; s'il  faut  20  c.  c.  de  l'une  de  c»'s 
dissolutions  et  10  de  l’autre  pour  décompostjr  10  c.  c.  de  liqueur  arsé- 
nieuse nonnale,on  comprend  (|ue  la  dernière  dissolution  est  sous  le 
même  volume  2 fois  plus  chargée  de  chlore  (jue  la  première. 

Celle  observation  montre  qu'un  calcul  est  nécessaire  jamr  avoir  le  titre 
d'un  chlorure  décolorant.  Ce  calcul  est  très  simple  comme  on  vient  de  le 
voir.  Cependant,  jwur  l'éviter,  M.  Cay-Lussac  a dresst'*  des  tables  où 
sont  inscrits  les  degrés  chlorométriques  qui  correspondent  au  nombre  de 
divisions  de  la  burette  enqdoyésîs  pour  décomposer  la  liqueur  normale 
arst'-nieuse;  et  M.  Collardeau  a proposé  l'emploi  de  burettes  sur  lesquelles 
se  Ironvmit  insci'iLs  les  degrés  chloroiné-triques  it  céb*  des  divisions  tle 
rinslrument. 
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Lp  clilorure  de  diaux  du  commerce  maniue  oixlinairement  80  à 110 
degrés  diloroinétriques  j il  contient  donc  jiar  kilognimrae  80  à 110  litres 
de  chlore  que  les  acides  én  dégagent  à l'état  de  liberté. 

BULEATE  DE  CHAUX.  CaO,SO\ 

Le  .sulfate  de  chaux  est  connu  à l'état  anhydre  et  à l'élat  hydraté. 

Le  sulfate  de  chaux  anhydre  porte  le  nom  de  A'arstênile  ou  unhydfite.  Il 
existe  surtout  dans  les  terrams  inlcrraédiaires;  il  est  rarement  cristallisé 
avec  régularité  ; cependant , en  clivant  s*'s  cri.staux , on  arrive  au  prisme 
rectangulaire  droit.  Ce  corps  est  plus  brillant  que  le  marbre,  plus  dur 
que  le  sulfate  de  chaux  liydraté.  Sa  densité  est  de  2,964.  11  est  presr[ue 
sans  usage  ; toutefois  on  cite  une  variétii  silicifére  bleue , qui  est  employée 
en  Italie  pour  faire  des  chambranles  de  cheminée. 

SULFATE  bE  CHAUX  HYDRATÉ.  Ca0,S0^2U0. 

Le  gypse  ou  pierre  à phttre  se  présente,  soit  en  couches  contempo- 
raines, puissantes,  dans  les  terrains  tertiaires  (bassin  de  Paris),  ou  dans 
la  formatiuii  des  marnes  irisées  (Meuse,  Aveyron),  soit  en  dînas  pos- 
térieurs dans  les  différents  terrains  secondaires  (.Alpes , Pyrénées)  ; ces 
amas,  constamment  en  relation  avec  des  roches  ignées,  sont  aussi  fré- 
quemment associés  avec  des  dolomies , du  sel  gemme , du  bitume  et  du 
soufre. 

Le  sulfate  de  chaux  hydraté  cristallise  en  grandes  tables  transparentes, 
qui  se  clivent  facilement,  et  présentent  lu  forme  île  prismes  droits  (pia- 
ilraugulaires  à base  rhomlioidale,  dont  les  angles  sont  de  113"  et  de  G7“; 
«s  cristaux  sont  ordinairement  groupés  en  fer  de  lanco. 

Lorsque  les  cristaux  de  sulfate  de  chaux  sont  opaques , on  leur  donne 
le  nom  A'AtbAtre  yypseux.W  ne  faut  pas  confondre  ce  sulfate  de  chaux 
«vec  le  véritable  albâtre,  qui  est  du  carbonate  de  cliaux. 

Le  sulfate  do  chaux  est  insipide  ou  d'une  saveur  légèrement  amère; 
il  est  incolore  , indécomposable  par  lu  chaleur.  D'après  M.  Lassaigne,  ce 
sel  est  également  soluble  ilans  l'eau , à froid  et  .à  chaud  , car  à + 10“  et  ;i 
lUO-,  1000  parties  d'eau  dissolvent  3 parties  de  phUrq.  Il  entre  plus  faci- 
lement en  dissolution  dans  l’acide  sulfurique  concentré,  et  forme  avec  cet 
acide  un  bisulfate  CaO,(Süa)*,Ilü  qui  est  décüinposable  par  l'eau.  Il  est 
complètement  insoluble  dans  l’eau  alcoolisée.  Sa  densité  e.st  de  2,31  ; il 
coiilient  20,9  p.  100  d’eau  ou  2 équivalents  d’eau;  il  se  déshydrate  en- 
lièreinent  à une  temiairaturc  inférieure  à 200° , surtout  dans  un  courant 
de  gaz. 

Le  sulfate  de  chaux  hydraté  présente  la  dureté  de  la  pierre  ; après  sa 
ilesliydratation,  il  devient  pulvérulent  etfarineux.  Lorsqu'on  rnctle  sulfate 
de  chaux  ainsi  déshydraté  en, contact  avec  l’eau,  il  s’hydrate  de  nouveau. 
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seroml)ine  aux  deux  (équivalents  d’eau  (|ue  la  chaleur  lui  avait  fait  |K‘rdre, 
et  reprend  sa  dureté  premièi'e. 

Cette  jH'opriété  fait  employer  le  sulfate  de  chaux  dans  les  constructions  ; 
lorsqu’on  cuit  h;  plâtre  , on  le  déaliydrate  ; quand  on  le  gâche,  on  lui  res- 
titue précis(;ment  la  quantité  d’eau  qui  doit  lui  rendre  sa  dureté. 

Lorscjue  le  sulfate  de  chaux  se  d('posc  d’une  dissolution  à la  tempéra- 
ture de  120",  comme  cela  aiTive  quelquefois  dans  des  chaudières  à va- 
peur, ses  cristaux  ont  alors  pour  formule  (CaO,SO^)*,HO. 

La  cuis.son  du  plâtre  s’opf’re  dans  dis  fours,  dont  la  voûte  est  faite  avec 
la  pierre  à plâtre  elle-même.  I.ai  température  du  four  ne  doit  pas  être  très 
élevée,  car  une  chaleur  de  200"  est  suffisante  pour  dishydrater  du  sulfate 
de  chaux  : apris  la  cuisson , on  réduit  le  plâtre  en  poudre  au  moyen  de 
meules. 

Une  calcination  opén'xWi  une  température  trop  élevée  fait  éprouver  au 
plâtre  une  sorte  de  fritte,  et  l’empijche.  alors  de  s’hydrater  facilement. 

Le  plâtre,  une  fois  calciné,  doit  être  conservé  à l’abri  de  l’humidité  de 
l’air;  sinon  il  s’hydrate  peu  à peu , s'évente,  et  perd  alors  une  partie 
de  sa  qualité. 

Un  plâtre  bien  préparé  doit  priahiire  de  la  chaleur  lorsqu’on  le  mé- 
lanjj;e  avec  l’eau.  Souvent  même  on  juge  de  la  qualité  d’un  plâtre  d’après 
la  ternpératurequ’il  développe  en  s'hydratant.  Le  plâtre  dégage  quelque- 
fois de  l’hydrogène  sulfuré  quand  on  le  gâche;  cela  tient  à la  présence 
d’une  certaine  quantité  de  sulfure  de  calcium  produit  par  l’action  du 
charlxm  ou  des  gaz  carburés  sur  le  sulfate  de  chaux:  ce  sulfure  dégage 
des  traces  d’acide  sulfhydrique  sous  l'influence  de  l’eau  et  de  l’acide  car- 
bonique. 

Le  plâtre  en  se  solidiliaiit  augmente  de  volume  : cette  propriété  le 
rend  éminemment  propre  au  moulage,  car  en  se  dilatant  il  prend  l’em- 
preinte des  traits  les  plus  tins. 

Le  plâtre  le  plus  estimé]  est  celui  que  l’on  trouve  dans  les  environs  de 
Paris  ; on  a généralement  attribué  la  qualité  de  ce  plâtre  à la  présence  de 
la  petite  (piantité  de  carbonate  de  chaux  contenu  dans  la  pierre  à plâtre, 
((ui  produirait  une  certaine  quantité  de  chaux.  Cependant , il  est  impos- 
sible, comme  l’a  fait  remarquer  avec  raison  M.  Gay-Lussac,  que  le  car- 
bonate de  chaux  contenu  dans  la  pierre  à plâtre  se  transforme  en  chaux 
pendant  la  cuisson;  car  le  plâtre  n’est  jamais  cuit  à une  température 
assez  élevée  pour  que  le  carbonate  de  chaux  soit  décomposé. 

La  dureté  d’un  plâtre  dépend  tout  à fait  de  celle  du  sulfate  de  chaux 
hydraté  qui  l’a  produit.  Cette  dureté  se  trouve  être,  après  le  gâchage,  ce 
ipi’elle  était  avant  la  c.uis.son  , c’est-à-dire  dans  la  pierre  à plâtre  même. 

Le  sulfate  de  chaux  se  transforme  en  sulfure  de  calcium  sous  l’in- 
fluence dos  matières  organiques  en  décomposition.  Ce  sulfure,  se  décom- 
l>osant  ensuite  par  faction  de  l’acide  carbonique,  donne  naissance  à un 
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di^gniiipnt  d’aciile  suifliydrique.  On  p'ut  «xplûfucr  ainsi  la  pr(>s(U)ce  de 
l'acide  sulfliydrique  dans  certaines  eaux  qui  contenaient  originairement 
du  sulfate  de  chaux. 

M.  Chevreul  a démontré  le  premier  qu’une  décomjx)sition  semblable 
pouvait  s’opérer  dans  le  sol  de  certaines  grandes  villes  qui  contient  comme 
le  sol  de  Paris  une  grande  quantité  de  sulfate  de  chaux.  Ce  sulfate  de 
chaux  se  transformant  en  sulfure,  peut  devenir  au  bout  d’un  certain 
temps  une  cause  d’insalubrité.  M.  Chevreul  pense  qu’il  faut  tâcher  d’aés- 
rer  le  sol  des  grandes  villes , afin  de  transformer  en  sulfates  les  sulfures 
qui  s’y  trouvent  et  qui  peuvent  à certaines  époques  donner  lieu  à des  déga- 
gements d’acide  sulfliydrique. 

Cnaca. 

Le  sulfate  de  chaux  est  employé  dans  les  constructions  comme  ciment, 
et  présente  l’avantage  de  se  solidifier  en  quelques  minutes. 

On  donne  le  nom  de  stuc  à du  plâtre  qui  a été  gftché  avi«  une  eau 
tenant  do  la  gélatine  et  (|uelquefois  de  la  gomme  en  dissolution. 

Le  stuc  se  laisse  polir  facilement  et  présente  quelquefois  l’apparence 
du  marbre.  On  lui  donne  des  teintes  très  varié-cs  ; souvent  même  on 
introduit  dans  le  stuc,  avant  sa  solidification,  des  fragments  de  marbre 
qui  se  polissent  ensuite  avec  le  stuc  même. 

Le  stuc  ne  résiste  pas  à l’humidité,  mais  jx>ut  être  employé  dans  l’in- 
lerieur  des  maisons. 

Le  stuc  à la  chaux  est  une  composition  que  l’on  obtient  en  mélangeant 
de  la  chaux  avec  du  marbre  pulvérisé  : sous  le  rapport  de  la  composi- 
tion , il  ne  présente  pas  d’analogie  avec  le  stuc  fait  au  moyen  du  sulfate 
de  chaux. 

On  fabrique  depuis  quelques  années  avec  le  plâtre,  un  ciment  particu- 
lier qui  porte  le  nom  de  plâtre  aluné.  Ce  coqis  présente,  comme  le  plâtre, 
la  propriété  de.sesolidifier  assez  rapidement  lorsqu’on  le  gâche  avec  l’eau; 
mais  en  se  solidifiant , il  prend  plus  de  dureté  que  le  plâtre , et  produit 
une  masse  qui  possède  à la  fois  la  dureté  et  la  demi-transparence  du 
marbre  ; le  plâtre  aluné  parait  résister  à l’influence  de  l’humidité. 

On  prépare  ce  ciment  en  faisant  cuire  d’abord  la  pierre  à plâtre , et  la 
plongeant  ensuite  dans  de  l’eau  qui  tient  en  dissolution  environ  10  p.  0/0 
d’alun  ; après  une  immersion  de  quelques  minutes,  on  retire  le  plâtre,  on 
lesoumet  à une  seconde  calcination  qui  se  fait  à une  température  plus 
élevée  que  la  première  ; la  masse  est  ensuite  pulvérisée  dans  un  moulin 
en  fonte.  Ce  ciment  s’emploie  à peu  près  comme  le  plâtre  ordinaire. 

M.  Kuhimann  a reconnu  que  l’ou  ]x>uvait  donner  au  plâtre  une  grande 
dureté  en  le  soumettant  à l’action  d’une  dissolution  de  silicate  de  potasse 
qui  produit  à la  surface  du  plâtre  une  couche  de  silicate  de  chaux. 

Le  sulfate  de  chaux  étant  tri's  répandu  dans  la  nature  , et  sou  prix 
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(■‘tant  peu  ('‘1(!V(‘,  nu  pnuiTait  s’cii  servir,  à tli'-faut  de  soufre  ou  de  pyriUîs, 
pour  la  fabrication  (le  l'acide  suituri(|ue. 

Kn  supposant  que  fou  retire  du  plâtre  cuit  tout  l’acide  sulfurique  ((u’il 
contient,  (H  que  cet  acide  suit  ensuite  transformé  (su  acide  sulfuri(jue, 
100  parti(!s  de  plâtre  douiuiraient  72  parties  d'acide  sulfurique  luono- 
hydraté. 

Des  esp«Ti('iM;(is  faites  sur  une  ass(?z  grande  éclielle  ne  pi;ruiclleut  pas 
de  douter  (pie  si  le  priE  du  soufre  de  Sicile  venait  à monter,  ou  jaiur- 
rail  produire  l’acide  sulfuriipre  au  moyen  du  plùta' , par  une  melhCKlc 
(jue  nous  allons  dé-erire  : 

On  introduit  un  nn-lange  de  100  kil.  de  plâtre  cuit  et  de  20  à 25  kil.  de 
coke  en  poudre  dans  une  cornue  en  butte,  semblable  à celles  que  l’on 
emploie  dans  la  fabrication  du  gaz  de  l’é-clairage.  On  calcine  le  mtdango 
liendant  trois  à quatre  heures.  La  n^action  (pti  s’é-tablit  entre  le  jdâtre  et 
le  charbon  produit  du  sulfure  de  calcium  qui  reste  à l’état  ])uKvrulent 
dans  la'  cornue,  c't  du  gaz  acide  carboniipie  qui  S(!  rend  dans  un  gazo- 
nii'tre  : CaO,SO^+ 2C=CaS  + 2CO*.  L’acide  carbonique  (pii  se  pixMluit 
dans  celte,  réaction  est  nu‘lé  de  5 à 6 centièmes  d’oxide  de  carltone.  Lo 
sulfure  de  calcium  est  mis  dans  un  étoulToir  en  t(Me  , et  on  le  laisse  re- 
froidir à l’abri  du  contact  de  l’air.  On  le  mouille  ensuite  avec  un  peu 
d’eau , on  l’étale  sur  des  tablettes  ou  sur  de  la  mousse  dans  de  grandes 
caisses  où  l’on  fait  arriver  un  courant  d’acide  carlxmique.  Gigaz,  sous 
l’influence  de  l’eau,  attaque  rapidement  le  sulfure,  ]iroduil  du  carbo- 
nate de  cbanx  et  un  dt-gageuKuit  alKindant  d’acide  sulfliydrique  itrestpie 
pur  : GiS  + HO  -j-  CO’  = CaO,CO’  -f  HS.  On  enflamme  l’acide  sulfliy- 
driquc  qui  forme  par  la  combustion  de  l’eau  et  de  l’acide  sulfureux  , 
HS  30=  HO=SO’,  et  on  dirige  le  produit  de  la  ('ombustion  dans  uiu; 
chambre  de  plomb  où  l’acide  sulfureux  se  change  en  acide  sulfuiâiue. 

Cette  fabrication  présente  plusieurs  j)oinls  de  n’ssemblance,  ((uantà  Iq 
disposition  des  appareils,  avec  celle  du  gaz,  de  l’eclairage.  Ainsi  la  cornue, 
le  gazoïni-tre  et  l’épurateur  ii  la  chaux  pourraient,  avec  quelqu(*s  lé-gi-res 
modifications,  servira  l’extraction  de  l'acide  sulfuriquedu  plâtre  JlVlouze). 

On  peut  encore  retirer  l’acide  sulfuri(jue  du  plâtre , en  se  fondant  sur 
l’action  que  lasilicai  exerce  sur  lesidfate  de  chaux. 

Si  l’on  fait  un  mélange  intime  de  sable  et  de  plâtre,  et  qu’on  l'expose 
à une  température  d’un  rouge  vif,  on  forme  du  silicate  de  chaux,  et  il 
se  (h'gage  de  l’acide  sulfureux  et  de  l’oxigf'iie  : 

SiO’  + CaO.SO’  = CaO.SiO’  + SO’  + O. 

Caïtte  décomposition  exige  une  température  très  élové'c  ; on  la  facilite 
beaucoup  en  faisant  passer  sur  le  mélange  de  sable  et  de  sulfate  de  chaux 
un  courant  de  vapeur  d’eau. 

Ia.'s  gaz  (jui  se  sont  produits  dans  la  réaction  précédente,  c’est-à-dire 
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l'acide  sulfureux  et  l'oxigène,  peuvent  être  translbrruàs  facilement  en 
acide  sulfurique  ; il  suftit  de  les  faire  passer  sur  de  la  mousse  de  platine 
légèrement  chauffée. 

Cette  réaction  peut  être  opérée  dans  un  appareil  qui  se  eA)nq>ose 
d'un  tube  de  porcelaine , contenant  le  mélange  de  sable  et  de  plâtre  ; à 
l'une  des  extrémités  du  tube  se  trouve  une  petite  cornue  contenant  de 
l'eau  : l’autre  extnùuité  communique  avec  un  tube  de  verre,  dans  let|uel 
on  a plan;  quelques  morceaux  de  mousse  de  platine , et  qui  s'engage  dans 
un  ballon  condensateur.  Lorsque  le  tulns  de  porcelaine  est  rouge , on  y 
lait  passer  le  courant  do  vapeur  d'eau , et  l'on  chauffe  légèrement  la 
mousse  de  platine  : on  obtient  ainsi  de  l’acide  sulfurique  assez  concentré. 

11  serait  à désirer  que  cette  expérience  pût  être  utilisée  un  jour  par  l'in- 
dustrie (Fremy). 

Le  plâtre  est  quelquefois  employé  dans  l’agriculture;  il  facilite  le  déve- 
loppement de  certaines  plantes , et  particulièrement  des  légumineuses. 

SULFITE  DE  CHAUX.  CaO,SO’,2HO. 

Ce  sel  est  blanc  , et  exige  800  p.  d’eau  froide  pour  se  dissoudre  : un 
excès  d’acido  sulfureux  le  dissout  ; il  se  dépose  de  cette  dissolution  en 
aiguilles  hexagonales. 

Le  'sulfite  de  chaux  s’effleurit  à l’air , et  se  transforme  en  sulfate  ; 
lorsqu’un  le  soumet  à l’action  de  la  chaleur,  il  se  décompose  et  se  change 
en  sulfate  de  chaux  et  en  sulfure  de  calcium. 

Ce  sel  peut  être  préparé  en  grand  par  une  méthode  que  nous  avons 
décrite  en  parlant  du  sulfite  de  soude. 

HYPOSULKITE  DK  CHAUX.  Ca0,S''0*,GII0. 

Ce  sel  cristallise  facilement  en  prismes  hexaèdres  transparents  et  inco- 
lores. On  le  prépare  en  dirigeant  un  courant  d’acide  sulfureux  dans  du 
sulfurede  calcium  obtenu  en  faisant  bouillir  dans  de  l’eau  de  la  chaux  et 
du  soufre. 

Suivant  Herschell , sa  dissolution  se  décompose  à 60”  en  sulfite  de 
chaux  et  en  soufre;  aussi,  lorsrpi'nn  veut  obtenir  le  sel  cristallisé,  faut-il 
concentrer  sa  dissolution  au-dessous  de  cette  tempi-rature.  L’eau  froide 
dissout  à [xiu  près  son  poids  d’hyposullite  de  chaux.  Ca;  .sel  ne  s’altère  pius 
à l’air  à la  température  ordinaire  ; il  s’eftleurit  à â0°. 

CARDOXATE  DE  CHAUX.  CaO,CO’. 

Le  carl)oiialc  de  chaux  est  un  des  sels  les  plus  importants  par  scs  nom- 
breuses applications  et  son  abondance  dans  la  nature. 
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11  se  présente  sous  différents  étals  qui  jwrtent  les  noms  de  s/<a/A  d’h- 
lande,  arragonitc,  calcaire  grossier,  pierreà  chaux,  pierre  à bâtir , moel- 
lons , marbre , a-aie  , albâtre , pierre  l ithogrophique  , etc. 

Les  calcaires  forment  un  grand  nombre  de  variétés  fibreuses,  saccha- 
roïdes,  compactes,  oolitbiques  ou  terreuses.  Les  variéu'-s  fibreuses, 
formées  par  voie  aqueuse  et  stalactiforme , constituent  l’alb-Atre  calcaire 
ou  albâtre  antique;  l’albâtre  gypsepx  est  de  la  chaux  anhydro-sulfatée. 
Les  calcaires  saccliaroïdes  ejui  fournissent  les  marbres  statuaires  (Carrare, 
Saint-Béat,  Paros)  sont  constamment  le  résultat  du  métamorphisme  de 
calcaires  compactes  des  terrains  jurassiques  ou  ciétacés  par  l’action  de 
roches  ignées.  Les  calcaires  compactes  des  terrains  jurassiques  et  de  transi- 
tion qui  sont  homogènes  ou  jiénétrés  (fe  eo<iuilles  spathiques  et  souvent 
colorés  par  de  l’oxide  de  fer  ou  du  bitume , fournissent  les  pierres  lithogra- 
phiques, les  marbres  d’ornement,  etc.  Lorsque  les  calcaii'es  sont  argileux, 
ils  constituent  les  pierres  à chaux  hydrauliques  et  à ciment  romain.  Les 
calcaires  oolithiqucs  sont  tri’s  abondants  dans  les  formations  jurassiques. 
Les  cadeaires  terreux  appartiennent  principalement  aux  terrains  crétact^i 
et  tertiaires,  et  comprennent  le  cadeaire  grossier  (bas.sin  de  Paris)  ([ui 
fournit  d’excellents  matériaux  de  constructions,  la  craie  (Meudon) , et  les 
marnes  si  fréquemment  employées  pour  l’amendement  des  terres. 

Le  carbonate  de  chaux  affecte  dos  formes  très  variables , qui  peuvent 
è tro  toutes  ramenées  à deux  principales , qui  sont  la  fonne  du  spiath  cal- 
caire et  celle  de  l’arragonile.  Ces  deux  formes  sont  incompatibles.  Ainsi 
le  carbonate  de  chaux  est  un  corps  dimorphe. 

DroprMie*. 

Le  carbonate  de  chaux  pur  est  parfaitement  blanc,  mais  il  suffit  de 
quelques  traces  de  matières  étrangères  pour  le  colorer  : la  coloration  des 
marbres  est  généralement  attribuée  à des  oxides  métalliques. 

La  dureté  du  carbonate  de  chaux  varié  beaucoup  avec  les  différentes 
variétés  de  ce  sel.  Ainsi  tout  le  monde  sait  que  le  marbre  est  plus  dur  que 
la  pierreà  chaux,  et  que  la  dureté  de  la  pierre  à chaux  est  plus  grande 
que  celle  de  la  craie.  Cette  propriété  dépend  probablement  du  mode  de 
formation  du  carbonate  de  chaux. 

Le  carbonate  de  chaux  se  décompose , à une  température  rouge , en 
acide  carbonique  et  en  chaux.  C’est  sur  cette  propriété  qu’est  fondée  la 
fabrication  de  la  chaux.  Toutefois  cetlo  décomposition  cesse  d’avoir  lieu 
lorsque  le  carbonate  de  chaux  est  calciné  dans  une  capacité  hermétique- 
ment fermée. 

Hall  a reconnu  que  si  on  introduit  de  la  craie  dans  un  canon  de  fusil 
scellé  à ses  extrémités,  le  carbonate  calcaire , au  lieu  de  se  décompo.ser, 
entre  en  fusion  et  forme  un  corps  qui  présente  toutes  les  propriétés  du 
marbre. 
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On  a cherché  il  y a quelques  années  à faire  artificiellement  du  marbre , 
par  la  fusion  du  carbonate  de  chaux  amorphe.  On  a établi  à Paris  une 
usine  où  l’on  a fabriqué  des  marbres  incolores  ou  diversement  colorés 
CD  fondant  de  la  craie  pure  ou  mêlée  à des  oxides  métalliques.  Cette 
entreprise  n’a  pas  eu  de  suite  ; mais  le  problème  de  la  ftibrication  du 
marbre  artificiel  n’en  est  pas  moins  résolu. 

L’expérience  de  Hall  a permis  du  reste  d’expliquer  la  présence  du  car- 
bouate  de  chaux  cristallisé  dans  des  terrains  qui  ont  une  origine  ignée. 

Le  caibonate  de  chaux  est  insoluble  dans  l’eau  : aussi  peut-on  facile- 
ment le  produire  par  double  décomposition , en  traitant  un  carbonate 
soluble  par  un  sel  de  chaux.  Lorsejue  cette  double  décomposition  se  fait 
à la  température  ordinaire,  on  obtient  un  précipité  cristallin  qui,  considéré 
au  microscope  , présente  de  petits  cristaux  ayant  la  forme  du  spatli 
d'Islande.  Si  la  décomposition  est  faite  à chaud  , les  cristaux  qui  se  pro- 
duisent appartiennent  au  système  cristallin  de  l'arragonite. 

L’acide  carbonique  peut  facilement  dissoudre  le  carbonate  de  chaux  et 
donner  naissance  à un  bicarbonate  de  chaux  soluble  dans  l’eau. 

Cette  propriété  rend  compte  de  plusieure  phénomènes  naturels  ; toutes 
les  fois  qu’une  eau  tenant  de  l’acide  carbonique  en  dissolution  passe  sur 
des  dépêts  calcaires,  elle  dissout  le  airbonate  de  chaux  et  donne  nais- 
sance à du  bicarbonate  de  chaux.  Comme  le  bicarbonate  de  chaux  est 
peu  stable  et  qu’il  perd  facilement  la  moitié  de  son  aride  carbonique  ; 
ce  sel  peut , dans  un  grand  nombre  de  circonstances , former  des  dépôts 
de  carbonate  de  chaux  insoluble. 

Le  carbonate  de  chaux  neutre  provenant  de  la  décomposition  du  bi- 
carbonate de  chaux  produit; 

1"  Les  dé|)éts  calcaires  qui  obstruent  souvent  les  tuyaux  de  conduite 
des  eaux  et  principalement  à rendfoit  des  soudures. 

2*  Les  masses  calcaires  qui  se  déposent  au  fond  des  chaudières  des 
machines  à vapeurs. 

3*  Les  dépôts  cristallins  que  l’on  nomme  stalactites  et  stalagmites: 
lorsqu’une  eau  tenant  en  dissolution  de  l’acide  carbonique  pask:  sur  des 
roches  calcaires , elle  dissout  comme  nous  l’avons  dit  du  carbonate  de 
chaux  ; en  arrivant  ensuite  dans  l'intérieur  des  grottes , chaque  goutte 
s’évapore,  et  laisse  déposer  du  carbonate  neutre  de  chaux.  Quand  ces 
concrétions  se  forment  à la  voûte  des  grottes , on  leur  donne  le  nom  de 
stalactites  ; si  elles  se  produisent  sur  le  sol  où  l’eau  tombe,  on  les  nomme 
stalagmites,  Lorsque  les  stalagmites  sont  zonées  de  jaune  et  de  rouge , 
elles  forment  Y albâtre  oriental,  qui  peut  souvent  prendre  un  beau  poli. 

4”  Les  incrustations  calcaires  sont  aussi  produites  par  le  carbonate  de 
chaux  : lorsqu’on  expose  des  substances  diverses,  telles  (jue  des  fruits, 
•les  nids  d’oiseaux  , etc.,  à l’action  de  ceriaines  eaux  minérales  qui 
tiennent  du  bicarbonate  de  chaux  en  dissolution,  ces  substances  se  rc- 
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couvrent  d’incrustutionscalcaircs  que  l’on  iioiniue  souvent  jiélri fient imis. 
Les  sources  incrustantes  Us  plus  c<*lèbres  sont  le  S)wudel  ii  Carlslind , qui 
produit  un  dépôt  calcaire,  zone,  d’une  (j^andc  liiiesse,  et  qui  siTt  à faire 
des  objets  d’ornements;  on  cite  égaleraciU  les  eaui  de  San-Filip|>o  en 
Toscane,  de  Saint-Allyre  en  Auvergne. 

5”  Les  tufs  calcaires  qui  sont  très  abondants  dans  certains  pays,  et  que 
l'on  emploie  comme  pieiTesà  bâtir,  ont  aussi  la  même  origine.  Plusi«!urs 
villes  d'Italie  ont  éUi  cnnstruiU's  avec  des  tufs  calcaires,  cribli'ss  de  petites 
cavités  et  provenant  évidemment  de  dépôts  calcaires  formés  pw  la  dé- 
composition du  bicarbonate  de  chaux. 

Nous  examinerons  maintenant  les  principales  variéUés  de  carbonate 
calcaire. 

SPATH  d'I8LA>DB. 

Le  spath  d’Islande  est  caractérisé  par  un  clivage  triple  qui  conduit  à 
un  rlioml)04>dre  aigu  dont  l’angle  est  de  10.5“,5'. 

Le  spath  d'Islande  pur  est  blanc,  transparent,  électrique  par  le  frotte- 
ment, et  prend  alors  l’électricité  résineuse;  il  présente  le  phénomène  de 
la  double  réfraction  ; sa  densité  est  de  2,7. 

ARRAGOMTE. 

Ce  corps,  qui  a exactement  la  môme  coni[)o.sUion  que  le  spathd'I.slandc, 
cristallise  dans  un  système  différent  ; les  cristaux  d'arragouite  sont  des 
prismes  recUmgulaiies  de  116", 10'.  Haüy  crut  |H;ndant  longtemps  qu’il 
existait  une  différence  chimique  entre  l’arriigonite  et  le  spath  d’islandu. 
Vauquolin  avait  diimontré,  en  effet,  (jue  l’arragonile  contenait  pn,-s<jue 
toujours  de  jietites  quantités  de  carbonate  de  strontianc  ; mais  Laugier 
prouva  par  des  analyses  rigoureuses  que  l’arragonile  de  Gex  ne  contenait 
pas  de  strontianc.  On  peut  citer  cette  observation  inqmrtantc  comme  une 
de  celles  qui  démontrent  que  la  loi  de  Ilaüy  n’est  pas  rigoureuse , et  ipie 
le  môme  corps  peut  queliiuefois  cristalliser  dans  de.s  systèmes  différents. 

L’arragonile  est  souvent  d’un  blanc  laiteux;  elle  présente  des  teintes 
jaunâtas  et  bkmes,  qui  sont  dues  à la  présence  des  oxides  métalliques. 
Sa  densité  est  de  3,75. 

L’arragouite  chauffi*  à une  température  basse  se  délite , et  se  trans- 
forme en  une  multitude  de  petits  crLstaux  qui  présentent  la  forme  du 
spath  d'Islande. 

M.  C.  Rose  a reconnu  qu’une  partie  des  concrétivns  calcaires  foi’inées 
par  les  e;mx  do  Carisbad  est  à l’état  d’arragonite  ; il  admet  que  lorsque 
des  eaux  tenant  en  dissolution  du  bicarbonate  de  chaux  sont  maintenues 
à une  température  élevée  , le  carbonate  de  chaux  qu’elles  laissent  di'poser 
présente  la  forme  de  l’arragonite  ; mais  lors(|ue  ces  eaux  se  refroidissent 


Digitized  by  Google 


MARBRES.  187 

fn  arrivant  à la  siiiiacc  tin  la  len-o,  clics  tloiincnl  naissance  à des  cristaux 
ayant  la  forme  du  spath  d'Islande. 

.MARBRES. 

I./CS marbres  appartiennent  k deux  variétés  de  calcaires:  la  variété  sac- 
charoïdeet  la  variété  compacte. 

La  chaux  carbonatée  saccharotde  est  formée  de  petits  cristaux  blanc-s 
et  brillants  comme  ceux  du  sucre.  Elle  est  rarement  colorée  ; elle  pré- 
sente quebjuefois  le  passage  à la  texture  lainelleuse,  comme  dans  le 
marbre  de  l’aros.  Cette  variété  de  calcaire  fournit  les  marbres  .statuaires; 
celui  de  Carrare,  dont  le  grain  est  tièsfin,  est  le  plus  estimé.  Elle  donne 
aussi  des  marbres  d’ornement , parmi  les(iuels  nous  citerons  principale- 
ment le  bleu  turquin  qui  est  légèrement  coloré  en  gris  par  des  traces  de 
bitume;  le  m>jrbre  jaune  antique,  coloré  en  jaune  par  l'hydrate  de  per- 
oxidc  de  fer  ; le  marbre  cipolin,  marqué  de  larges  bandes  ondulties  blan- 
ches et  vertes,  résultant  de  l’association  du  calcaire  saccharoïde  blanc 
et  du  schiste  talqueux  verdAtre. 

Les  calcaires  compactes  sont  très  nombreux  et  forment  on  général  des 
marbres  d’ornement.  On  distingue  dans  cette  variété  ; 

r Le  noir  antique,  qui  est  un  marbre  uniformément  noir;  2"  le 
jietit  granité,  qui  est  noirâtre  ayant  des  teintes  claires;  3"  le  marbre 
Sainte-Anne  , qui  présente  des  veines  blanches  sur  un  fond  noir,  ou 
d'un  gris  très  foncé  ; A”  le  petit  antique , offrant  un  mélange  de  taches 
blanches  et  noires,  exploité  principalement  en  Belgique;  5“  le  marbre 
porter,  exploite';  dans  les  environs  de  Gènes;  6"  le.  marbre  griotte,  dont  le 
fond  l>run  est  parsemé  de  taches  rouges;  7“  le  marbre  de  Saraneolin,  ex- 
ploité dans  les  Pyrénées  ; 8*  le  marbre  du  Languedoc  ou  marbre  incarnat  ; 
9"  le  marbre  de  Florence  ou  ruiuiforrae,  qui  est  un  calcaire  compacte  ar- 
gileux d'un  gris  jaunâtre,  etc-, 

CARBONATE  DE  CHAUX  HYDRATÉ.  CaO,CO*,5HO. 

On  obtient  le  carbonate  de  chaux  hydraté  en  abandcquiant  à l'air,  à 
une  température  voisine  de  0°,  une  dis.solution  de  chaux  et  de  .sucre  dans 
l'eau  (saccharutc  do  chaux).  La  chaux  s’unit  à l’acide  carbonique  de 
l’air,  et  forme  du  carbonate  de  chaux  qui  se  dépose  en  cristaux  rhom- 
laiédriques,  incolores,  d’une  densité  de  1,78,  contenant  A7  p.  IbO  d’eau 
ou  5 équivalents. 

L'ne  ten)[)érature  de  30  à â0°  décompose  ce  sel  en  eau  et  en  carbonate 
de  chaux  ordinaire'  (Pelouzc). 
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CARBONATE  DOUBLE  DE  CHAUX  ET  DK  SOUDE, 

GAY-I.USS1TE.  (CaO,CO’),(NaO,CO’),5HO. 

Ce  sel  a ét<!  trouvé  à Mérida,  eu  Amérique,  par  M.  Boussingault.  Il 
n’est  pas  décomposé  par  l’eau  tant  qu’on  ne  lui  a pas  enlevé  par  la  cha- 
leur son  eau  de  cristallisation  ; mais  lorsqu’il  a été  légèrement  calciné, 
il  se  détlouble  dans  son  contact  avec  l’eau , en  carbonate  de  soude  qui  s*-, 
dissout,  et  en  carlamate  de  chaux  insoluble. 

H.  Berthier  a obtenu  artificiellement  la  gay-lussite anhydre  en  fondant 
ensemble  les  deux  sels  qui  la  composent. 

PHOSPHATES  DE  CHAUX. 

L’acide  phosphorique  se  combine  en  plusieurs  proportions  avec  la 
chaux,  et  donne  naissance  aux  sels  suivants  : 

PHOSPHATE  DE  CHAUX  BASIQUE.  (CaO)’,PhO*,2IIO. 

Ce  phosphate  est  blanc,  insoluble  dans  l'eau,  d’un  aspect  gélatineux  ; 
on  l’obtient,  d’apres  M.  Grahani  , en  versant  du  chlorure  de  calcium 
dans  le  phosphate  de  soude , qui  a pour  formule  : {NaO)’,I'hO^  ; on  pré- 
pare aussi  ce  sel  en  ajoutant  de  l’ammoniaque  dans  un  phospliate  alca- 
lin, et  en  versant  dans  le  mélange  du  chlorure  de  calcium. 

On  trouve  dans  la  nature  une  combinaison  de  ce  sel,  soit  avec  le  chlo- 
rure de  calcium,  soit  avec  le  fluorure  de  calcium  ; on  lui  donne  le  nom 
A'aputite. 

PHOSPHATE  DE  CHAUX  NEUTRE.  (CaO)>,HO,PhO*,3HO, 

On  obtient  le  phosphate  de  chaux  neutre  en  versant  goutte  à goutte 
une  dissolution  de  phosphate  de  soude  ordinaire,  (NaO)*,HO,PhO'^,  dans 
une  dissolution  de  chlorure  de  calcium. 

Ce  sel  est  blanc,  cristallin,  insoluble  dans  l’eau;  se  dissout  facilement 
dans  les  acides,  même  dans  l’eau  contenant  de  l’acide  carbonique.  Il 
existe  en  dissolution  dans  plusieurs  eaux  minérales. 

PHOSPH.ITE  ACIDE  DE  CHAUX.  CaO,(HO)*,PhO‘. 

Ce  phosphate  est  très  soluble  dans  l’eau  ; il  cristallise  en  lames  na- 
crées déliquescentes;  on  l’obtient  ordinairement  en  traitant  le  phosphate 
de  chaux  des  os  par  de  l’acide  sulfurique;  il  se  produit  du  sulfate  de 
chaux  qui  se  précipite,  et  la  liqueur  mncentréc  jusqu’à  consistance  siru- 
[leuse  donne  nai.ssance  à des  cristaux  de  phosphate  acide  de  chaux. 

Ce  sel  donne  du  phosphore  lorsqu’on  le  calcine  avec  le  charbon.  Le 
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bipiiosplmte  de  cliaux  présente  la  propriété  curieuse  de  devenir  inso- 
luble dans  l'eau  après  avoir  éprouvé  la  fusion  ignée. 

PHOSPHATE  DE  CHAUX  DES  OS.  (CaO)',3PhO*. 

Ce  sel  pourrait  être  considéré  comme  une  combinaison  de  deux  phos- 
phates : 

(CaO)«,3PhOS  — 2((Ca0)»,Ph05)  -f-  (CaO)’,PbOS. 

Il  constitue  presque  entièrement  la  partie  calcaire  des  os  des  animaux  ; 
on  l'obtient  artiliciellement  en  traitant  par  l'ammoniaque  une  dissolution 
de  phosphate  de  chaux  dans  les  acides,  ou  en  versant  du  chlorure  de 
calcium  dans  une  dissolution  de  phosphate  de  soude  neutre,  (NaO)^UO, 
Ph(P;  il  faut  avoir  le  soin  de  laisser  dans  la  liqueur  un  excès  de  phos- 
phate de  soude. 

On  peut  préparer  encore  le  phosphate  de  chaux  des  os , en  versant 
goutte  à goutte  du  chlorure  de  calcium  dans  une  dissolution  de  phosphate 
d'ammoniaque  contenant  un  excès  d'alcali. 

Ce  sel  est  blanc,  amorphe,  insoluble  dans  l'eau,  indécomposable  par 
la  chaleur,  soluble  dans  presque  tous  les  acides.  On  rencontre  quel- 
quefois dans  la  nature  un  phosphate  de  chaux  basique,  ayant  la  même 
composition  que  le  phosphate  des  os  ; on  le  nomme  photpkorite. 

Nous  signalerons  enfin  un  phosphate  de  chaux  qui  peut  être  considéré 
comme  une  combinaison  de  phosphate  de  chaux  neutre,  et  de  phosphate 
acide  de  chaux;  ce  sel  a pour  formule  : (CaO)’,PhO*  -f-  2(CaO,PhO^)  : on 
l'obtient  en  dissolvant  le  phosphate  neutre  de  chaux  dans  l'acide  phos- 
pborique , et  en  ajoutant  de  l'alcool  dans  la  dissolution  ; il  se  forme  un 
précipité  blanc , qui  possède  une  réaction  acide , et  qui  est  décomposé 
par  l'eau  en  phosphate  acide  et  eu  phosphate  neutre. 

D'après  des  recherches  inédites  de  M.  Raewsky , il  faudrait  apporter 
quelques  modifications  dans  les  formules  des  phosphates  de  chaux. 

Le  précipité  obtenu  en  versant  du  phosphate  de  soude  dans  du  chlo- 
rure de  calcium,  étant  desséché  à 100*,  aurait  pour  formule  ; (CaO)*,HO, 
PhO',(iHO.  Le  sel  qui  se  dépose  quand  on  verse  le  chlorure  de  calcium 
dans  du  phosphate  de  soude,  ne  différerait  du  précédent  que  par  de 
l'eau,  et  aurait  pour  formule  ; (CaO)’,HO,PhO’,3HO. 

D'après  le  même  chimiste , le  phosphate  de  chaux  des  os  serait  formé 
de  3 équivalents  de  chaux  et  d'un  équivalent  d'acide  phospliorique  : 
(CaO)*,PhO*.  Le  phosphate  de  chaux  des  os  analysé  par  M.  Raewsky  a été 
préparé  , soit  en  traitant  les  os  par  l'acide  chlorhydrique  faible,  et  préci- 
pitant la  dissolution  par  l'aramoniaciue,  soit  en  versant  un  mélange  de 
phosphate  de  soude  et  d'ammoniaque  dans  du  chlorure  de  calcium  dissous 
dans  l'acide  azotique  faible. 
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MAGNÉSIUM. 

M.  Busay  a isolù  le  roagncsiuin  en  suivant  un  procédé  semblable  û 
celui  qu’avait  employé  M.  Wœllier  |M)ur  obUüiir  l’aluminium  et  le  glu- 
cinium. C«î  proci^é  consiste  à chauffer  dans  un  creuset  do  platine  dont 
le  couvercle  est  maintenu  avec  un  lil  de  fer,  un  mélange  de  chlorure  de 
magnésium  anhydre  et  de  potiissiuin.  l>a  réaction  est  vive;  il  se  forme 
du  chlorure  de  ]X)tassium,  et  le  magné.siuiu  est  mis  en  lilwrté.  On  reprend 
la  masse  par  l’eau,  (|Ui  dissout  le  chlorure  de  potassium  et  laisse  le  ma- 
gnésium. 

Le  magnésium  jxjssi-de  un  éclat  métallique  qui  rapjiclle  celui  de  l’ar- 
gent; il  est  malléable,  fusible  à la  température  rougi;,  inalbirable  dans 
l’eau  bouillante  et  d’une  densité  de  1,87. 

Il  s'oxidc  lentement  sous  rinfluence  de  l’air  humide,  brûle  avec  vi- 
vacité lorsqu’on  le  chuufl’e  dans  l’oxigène  , et  se  convertit  on  oxide  d<‘ 
inagnf-siuni  (magnésie).  la;  magnésium  brûle  aussi  dans  un  courant  de 
chlore  et  dans  la  vapeur  de  soufre;  les  acides  même  étendus  le  dissol- 
vent et  dégagent  de  l’hydrogène. 


.M.VGMîSIE.  MgO. 

Le  magnésium  ne  sè  combine  qu’on  une  selllè  propOi-tion  aVec  l’oxi- 
gène  pour  former  un  oxide  qui  a pour  formule  MgO,  et  que  l’on  nomme 
magursîe. 

On  prépare  cette  base  en  précipitant  un  .sel  de  magné'sié  par  île  la  po- 
tasse en  excès,  on  mieux,  en  soumettant  ii  la  calcination  le  carbonate  do 
magnésie  ; on  reconnait  que  la  magnésie  est  caustique  lorsqu’elle  s*' 
dissout  sans  effervescence  ilaus  les  acides. 

La  magnésie  est  pulvérulente,  blanche,  insipide,  inoiioi’e,  li.xe,  iiifusible 

1 

et  d’une  densité  de  2,3.  L’eau  à la  tempih-alure  ordinaire  dissout 

1 ^ 

de  magnésie,  et  ^ . à la  temptTature  de  100.  La  magnésie  <st  donc, 

oÜUU  V 

comme  la  chaux,  moins  soluble  à chaud  (|u’à  froid.  Elle  possèile  une 
réaction  faiblement  alcaline  et  verdit  le  sirop  de  violette.  Lorsqu’on  la 
met  en  contact  avtx;  l’eau,  elle  s’bydraU;  très  Icutemeiit  ; si  ou  l’exjKise 
à l’air,  elle  absorbe  à la  fois  l’acide  carbonique  et  l’huniidilé.  Son  hy- 
drate est  nqjréseiité  par  la  formule  .MgO, 110. 

Tous  les  sels  de  magnésie  ont  une  saveur  amère  : cette  proprii-U*  fait 
donner  quehpiefois  à la  magnésie  le  iioin  de  terre  amère. 

Lorsqu’on  précipite  un  si;l  de  magnésie  par  la  potasse,  ou  obtient  de  la 
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magnésie  liydratée;  la  nature  présente  cet  hydrate  qui  est  crislallisti  en 
paillettes  blanches,  et  qui  porte  le  nom  de  brucite. 

Lu  brucite  exposée  à l’air  ne  se  carbonate  pas. 

Isagei  de  la  mairnésle* 

Li  maj,'iiésie  est  employée  en  méilecine  t pour  saturer  les  acides  qui  se 
dtireloppent  dans  l’estomuc  penilant  les  mauvaises  digestions  ; elle  .sert 
aussi  dans  les  cas  d’empoisonnements  par  les  acides  et  même  par  l’acide 
arsénieux.  M.  Bussy  a raonli'é  que  la  magnésie  se  combine  dinïctement  ti 
l'acide  arsénieux , l’orme  avec  cet  acide  un  composé  insoluble , et  qu’elle 
ne  doit  pas  être  remplacée,  comme  contre-poison  de  l’acide  arsénieux, 
par  le  carbonate  de  magnésie  qui  est  sans  action  sur  cet  acide. 

Caraettm  ae«  mis  de  msirnetle. 

Putasne.  — Précipité  blanc  d’hydrate  de  magnésie , insoluble  dans  un 
excM  d’alcali  ; la  présence  des  substances  organiques  s’oppose  quelque- 
fois à cette  précipitation. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc  qui  disparaît  complètement  dans  un 
excès  de  sel  ammoniacal.  Dans  les  sels  neuti’es  la  moitié  de  la  magnésie  est 
ptécipitée  par  l’ammoniaque.  Si  la  dissolution  du  sel  de  magnésie  est  acide, 
l’ammoniaque  n’y  forme  pas  de  précipité  : il  se  produit  alors  un  sel  dou- 
ble ammoniaco-magnésiqtie,  sur  lequel  rammoniaque  n’a  plus  d’action. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  blanc  de  carbonate  de  magnésie  ba- 
sique; ce  précipite  est  soluble  dans  un  excès  de  sel  ammoniacal;  si  la 
dissolution  du  sel  de  hiagnésie  est  acide,  le  précipité  de  sel  de  magnésie 
ne  se  forme  que  par  l’ébullition. 

Bicio'bonate  de  potasse.  — Pas  de  précipiU;  à froid  ; la  dissolution  se 
tniuble  par  la  chaleur. 

Cai-banate  d'ammoniaque.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfurique,  acide  htjdrofluûsilieique,  acide  percidorique,  sidfures, 
eyanoferrure  de  potassium.  — Pas  de  préciiiité. 

Phosphate  de  soude  ammoniacal.  — Précipité  blanc  de  phosphate  am- 
moniaco-magnésien,  insoluble  dans  l'eau  et  dans  un  excès  de  sel  ammo- 
nùical. 

Acide  oxalique.  — Pas  de  précipité. 

Tous  les  sels  do  magnésie  ont  une  saveur  amère  ; chauffés  au  chalu- 
meau avec  de  l’azotate  de  cobalt,  ils  prennent  une  teinte  rouge  pâle. 

Do»(e  ae  la  mafaMc. 

Pour  doser  la  magnésie  on  la  précipite  à chaud  par  un  excès  de  carbo- 
nate de  potasse  , on  évapore  la  liqueur  à sec  et  on  reprend  le  résidu  par 
l’eau  bouillante.  Ce  lésidu  bien  lavé  et  calciné  donne  de  la  magnésie 
dont  on  détermine  le  jkikIs. 
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La  potasse  i^ustiquepeut  Ctreaussi  employt^pour  pnWïipiter  la  magnésie. 

Le  phosphate  de  soude  ammoniacal  sert  quelquefois  à doser  la  magnésie. 
Ce  corps  forme  un  précipité  cristallin , qu’on  doit  abandonner  au  repos 
dans  un  endroit  chaud,  pour  le  faire  déjxtser  plus  facilement.  Ce  préci- 
pité bien  lavé  et  calciné  donne  du  phosphate  de  magnésie  (MgO)’,PhO’, 
qui  contient  36  p.  0/0  de  magnésie. 

Lorsque  la  magnésie  est  mêlée  à de  la  chaux,  on  ajoute  à la  dissolution 
de  ces  deux  sels  une  certaine  quantité  d'ammoniaque  si  la  dissolution 
est  acide,  ou  du  chlorhydrate  d’ammoniaque  si  elle  est  neutre  ; on  préci- 
pite la  chaux  par  l’oxalate  d’ammoniaque.  Sous  l’influence  du  sel  ammo- 
niacal en  excès,  la  magnésie  n’est  pas  précipitée  par  l’oxalate  d’ammo- 
niaque. La  liqueur  filtrée  est  évaporée  à siccité  ; le  résidu , calciné  de  ma- 
nière à volatiliser  les  sels  ammoniacaux  , laisse  de  la  magnésie. 

Si  la  magnésie  était  mêlée  à l’alumine  , ou  st'parerait  facilement  cette 
dernière  base,  en  versant  un  excès  d’nmmonia<|ue  dans  la  dissolution 
rendue  préalablement  acide.  L’alumine  seule  se  précipiterait. 

CDLOnORE  DE  MAG>ÉSIÜM.  MgCI,6IIO. 

On  prépare  le  chlorure  de  magnésium  par  voie  humide,  en  dksolvant  la 
magnésie  ou  le  carbonate  de  magnésie  élans  l’acide  chlorhydrique;;  cette 
dissolution  étant  concentrée,  laisse  déposer  des  aiguilles  incolores  et  déli- 
quescentes de  chlorure  de  magnésium  hydraté.  Ce  sel  se  décompose  à une 
température  peu  élevée , donne  naissance  à un  dép<M  de  magnésie  et  à 
un  dégagement  d’acide  chlorhydricjue  ; toutefois , pour  que  cette  décom- 
position soit  complète,  on  doit  chauffer  à plusieurs  reprises  le  résidu  avec 
de  l’eau. 

Pour  obtenir  du  chlorure  de  magnésium  anhydre , il  faut  ajouter  à lu 
dissolution  de  chlorure  de  magnésium  dans  l’eau,  un  grand  excès  de 
chlorhydrate  d’ammoniaque  : on  fonne  ainsi  une  combinaison  de  chlo- 
rure de  magnésium  et  de  chlorhydrate  d’ammoniaque.  Ce  sel  double 
n’est  pas  décomposé  par  l’évaporation;  lorsqu’on  le  calcine  dans  un 
creuset  au  rouge , il  laisse  pour  résidu  du  chlorure  de  magnésium  an- 
hydre qui  se  présente  sous  la  forme  de  belles  lamelles  blanches  et  mi- 
cacées semblables  au  blanc  de  baleine. 

On  peut  aussi  préparer  le  chlorure  de  magnésium  anhydre  en  décom  - 
posant  sous  l’influence  de  la  chaleur  la  magnésie  par  le  chlore , ou  en 
chauffant  au  rouge  un  mélange  intime  d'une  partie  de  magnésie  et  de 
deux  parties  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Le  chlorure  de  magnésium  existe  en  proportion  très  considérable  dans 
les  eaux-mères  des  marais  .salants,  dont  on  a retiré  le  sulfate  de  soude, 
par  le  proctidé  de  M.  Balard.  On  a proposé  d’utiliser  ces  eaux-mères  eu 
les  évaporant  à s»;c  et  en  les  calcinant  pour  en  retirer  l’acide  chlorhydri- 
que (Pelouze). 
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D'après  M.  Poggiale,  ie  chlorure  de  magnésium  forme  avec  le  sel  ma- 
rin un  chlorure  double  qdi  a pour  formule  : (MgCl)^,NaCI,2H0. 

SULFURE  DE  UAGiNÉSIUM.  MgS. 

Le  soufre  chauffé  avec  la  magnésie  distille  sans  produire  de  sulfure  de 
magnésium.  Les  sulfures  alcalins  ne  forment  pas  de  précipité  dans  les 
sels  magnésiens  ; mais  si  on  traite  le  sulfate  de  magnréie  par  le  sulfure  de 
barium,  il  se  fait  un  précipité  de  sulfate  de  barite  et  la  liqueur  retient  en 
dissolution  du  sulfure  de  magnésium.  D’après  M.  Berzélius  le  meilleur 
moyen  d’obtenir  le  sulfure  de  magnésium  consiste  à hiire  passer  un  excès 
d'acide  sulfhydriquc  dans  de  l’eau  qui  tient  en  suspension  de  l’hydrate  de 
magnésie:  il  se  produit  une  dissolution  de  sulfbydrate  de  sulfure  de  ma- 
gnésium, qui  se  décompose  par  l'ébullition  en  acide  sulfhydrique  et  en 
une  masse  blanche,  gélatineuse,  qui  constitue  le  sulfure  de  magnésium. 

Ce  composé  est  sans  usages  et  d’ailleurs  mal  connu.  11  forme  des  sul- 
fosels  avec  le  sulfure  de  carbone,  le  trisulfure  et  le  pentasulfure  d’arsenic. 

AZOTATE  DE  MAGNÉSIE.  MgO,AzO*,6HO. 

Ce  sel  existe  dans  les  eaux-mères  du  salpêtre  impur  ; on  peut  l’obtenir 
en  dissolvant  la  magnésie  ou  le  carbonate  de  magnésie  dans  l’acide  azo- 
tique : il  cristallise  en  prismes  rhomboidaux  qui  sont  déliquescents  ; il 
se  dissout  dans  l’alcool  à 85°,  et  peut  même  se  combiner  avec  ce  liquide. 
L’azotate  de  magnésie  est  décomposé  par  la  clialeur  comme  tous  les  azo- 
tates; à lOO»,  il  commence  déjà  à laisser  dégager  de  l’acide  azoti(]ue; 
par  une  longue  exposition  à 250*,  il  se  change  en  un  sel  basique  (MgO)*, 
Az(P,àHO.  Au-dessous  du  rouge  sombre,  il  se  décompose  complètement 
et  laisse  un  résidu  de  magnésie  pure. 

SULFATE  DE  MAGNÉSIE,  MgO,SO*. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  blanc,  d’une  saveur  amère  et  salée,  soluble 
dans  l’eau  ; 100  parties  d'eau  en  dissolvent  32,76  à -f-  lti°,5  et  72  parties 
à 97".  1 

Le  sulfate  de  magnésie  prend  des  quantités  d’eau  de  cristallisation 
différentes  ; en  faisant  varier  la  température  à laquelle  il  cristallise , ou 
en  chauffant  légèrement  des  cristaux  de  ce  sel  obtenus  à froid,  on  peut 
obtenir  des  hydrates  qui  contiennent  1, 2,  5,  6,  7 et  12  équivalents  d'eau 
de  cristallisation  : le  sulfate  de  magnésie  qui  cristallise  à 15*  contient 
ordinairement  7 équivalents  d’eau  ; ses  cristaux  sont  des  prismes  rec- 
tangulaires à quatre  pans  ; le  sel  qui  se  dépose  entre  25  et  30’  appar- 
tient à un  autre  système  cristallin , et  contient  6 équivalents  d’eau  : le 
nlfate  de  magnésie  à 6 équivalents  d'eau  peut  aussi  éti'e  obtenu  en  chauf- 
fant légèrement  le  sulfate  ordinaire.  , ^ 
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Lorsqu’on  soumet  le  sulfate  de  magnésie  k l'action  de  la  chaleur,  il 
présente  successivement  la  fusion  aqueuse  et  1a  fusion  ignée , et  se  dé- 
compose ensuite  à une  température  élevée  : quand  on  le  calcine  avec  du 
charbon , il  laisse  un  résidu  de  magnésie  qui  ne  contient  pas  de  sulfure. 
Comme  tous  les  sels  hydratés , il  s’eflleurit  lorsqu’on  l’abandonne  à l’air. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  décomposé  par  le  sel  marin  sous  l’influence 
d’une  basse  température,  en  sulfate  de  soude  et  en  chlorure  de  ma- 
gnésium. Il  existe  en  dissolution  dans  les  eaux  de  certaines  fontaines,  à 
Ëpsom  en  Angleterre  et  à Sedlitz  en  Bohême,  etc. , etc.  ; on  le  nomme 
souvent  sel  d’Épsom,  sel  de  Sedlitz. 

On  explique  sa  formation  naturelle,  en  admettant  que  des  eaux,  en  pas* 
sant  sur  du  sulfate  de  chaux,  dissolvent  ime  certaine  quantité  de  ce  sel 
qui  agit  ensuite  sur  le  carbonate  de  magnésie  contenu  dans  la  dolomie  , 
et  produit  du  sulfate  de  magnésie  et  du  carbonate,  de  chaux  : 

Ca0,S03  + MgO.CO*  — MgO,SO»  + CaO.CO^ 

Le  sulfate  de  magnésie  peut  être  obtenu  en  grand , en  traitant  la  do- 
lomie (carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie)  par  de  l’acide  sulfu- 
rique ; il  se  forme  du  sulfate  de  chaux  presque  insoluble  et  du  sulfate  de 
magnésie  soluble:  ce  dernier  sel  est  ]>uriflé  ensuite  par  cristallisation. 

On  peut  encore  préparer  le  sulfate  de  magnésie  en  grillant  des  schistes 
magnésiens  et  pyriteux.  On  porte  la  masse  à une  température  assez 
élevée  pour  décomposer  les  sulfates  de  fer  et  de  cuivre  qui  se  forment 
pendant  le  grillage,  et  les  transformer  en  oxides  insolubles  : en  repre- 
nant le  résidu  par  l’eau  on  dissout  le  sulfate  de  magnésie. 

Le  sulfate  de  magnésie  est  employé  en  médecine  comme  sel  purgatif, 
à la  dose  de  SO  à 60  grammes. 

11  SC  combine  avec  plusieurs  sulfates  pour  former  des  sulfates  doubles, 
et  principalement  avec  les  sulfates  de  potasse  et  de  soude;  ces  sels  ont 
pour  formule  : (MgO,SO’),{KO,SO^)  — ^gO,SO’),(NaO,SO’). 

CABBONATE  DE  UAGNÉSIE  NEUTRE.  MgO,GO*. 

On  trouve  ce  sel  dans  la  nature  à l’état  amorphe,  et  quelquefois  cris- 
talliaé  en  rhomboèdres  : il  porte  le  nom  de  magné$ite  ou  de  gioberiite.  Il 
est,  dans  ce  cas,  toujours  anhydre. 

Lorsqu’on  abandonne  dans  un  vase  fermé  une  dissolution  de  magné- 
sie dans  l’acide  carbonique,  l’excès  de  cet  acide  se  dégage  lentement,  et 
il  se  dépose  de  beaux  prismes  hexaèdres,  transparents,  qui  ont  pour  com- 
position ; MgO,CO^,3HO.Ces  cristaux  s(mt  inaltérables  à l’air  et  résistent  à 
l’action  de  l’eau  bouillante. 

Si  la  dissolution  de  bicarbonate  de  magnésie  se  décompose  spontané- 
ment à une  température  très  basse,  les  cristaux  qui  se  déposent  ont  pour 
formule  : MgÜ,CO’,5nü.  Ils  sont  beaucoup  plus  altérables  que  les  pré- 
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cédenU.  Ilâs  eflJeurissent  à l’air,  et  commencent  à perdre  do  l’acide  cap- 
booique  à 70*.  L’eau  bouillante  les  transforme  rapidement  on  une 
poudre  grenue,  (MgO)^,(CO»)‘,5HO,  qui  en  perdant  de  nouveau  de  l’acWe 
carbonique  par  l’acüon  prolongée  de  l’eau  et  de  la  chaleur,  devient  (MkOI^ 

W.iHO.  \ b I, 

I^u’enfin  on  évapore  à chaud,  dans  un  courant  continu  d’acide  car- 
bonique, la  dissoluüon  de  bicarbonate  do  magnésie,  elle  laisse  déposer  d» 
cristaux  de  carbonate  neutre  et  anhydre,  qui  ont  la  forme  de  l’arragonile. 

aiBONATB  DE  MAGNÉSIE  BASIQUE.  (MgO)<,(CO>)S4HO. 
(magnésie  blanche  des  PHARMACIES.) 

Ce  sel  se  prépare  en  faisant  bouillir  une  dissolution  d’un  sel  de  ma- 
gnésie et  particulièrement  du  sulfate,  avec  un  léger  excès  de  carbonate  de 
potasse  ; il  se  dégage  de  l'acide  carbonique,  et  toute  la  magnésie  se  préci- 
pite à 1 état  de  sel  basique.  Si  cette  double  décomposition  se  faisait  h 
froid  , il  resterait  dans  les  liqueurs  une  proportion  très  notable  de  ma- 
gnésie à l’état  de  bicarbonate. 

La  magnésie  blanche  des  pharmacies  est  préparée  en  grand  pour  les 
besoins  de  la  médecine.  Après  l’avoir  lavée,  on  l'introduit  dans  des  moules 
en  bois,  où  on  la  fait  sécher  : c’est  ordinairement  sous  la  forme  de  gros 
pains  rectangulaires  qu’on  la  trouve  dans  les  pharmacies. 

En  Bohême  et  en  Angleterre,  on  prépare  la  magnésie  blanche  en  prii- 
opilant  par  un  carbonate  alcalin  les  eaux  de  source  qui  contiennent  du 
sulfate  de  magnésie. 

On  pourrait  obtenir  à très  peu  de  frais  des  quantités  considérables  de 
arbonate  de  magnésie,  en  précipitant  par  le  carbonate  de  soude  artifi- 
«1  les  eaux-mères  des  marais  salants  ; les  eaux-mères  des  salines  du 
Languedoc  et  de  la  Provence  fournissent  ainsi  le  quart  environ  de  leur 
propre  poids  de  sous-carbonate  de  magnésie.  Il  serait  à désirer  que  l'on 
pùt  trouver  un  nouvel  emploi  de  la  magnésie;  car  cette  base  existe  en 
quanütés  inépuisables  à l’état  de  chlorure  et  de  sulfate  dans  les  eaux- 
aiéres  des  saUnes. 

La  magnésie  blanche  est  plus  soluble  à froid  qu’à  lOft*.  D’après 
M-  Fife,  il  faudrait  2500  parties  d’eau  à 18*,  et  9000  parties  d’eau  bouil- 
Irote,  pour  dissoudre  une  partie  de  sous-carbonate  do  magniki.. 

On  considèregénéralemeut  la  magnésie  blanche  des  pharmacies  <v>n»n« 
formée  de  3 équivalents  d’acide  carbonique,  U équivalents  de  magnésie, 
dé  équivalents  d’eau.  M.  Beraélius  l’a  assimilée  à un  sel  double,  dons 
«quel  un  équivalent  d’eau  remplirait  le  rôle  d’un  équivalent  d’acide,  et 
loi  a donné  pour  formule  : (MgO,CO’)»,(lIgO,HO),3HO.  Ce  sel  ne  parait 
PM  s’altérer  par  une  ébullition  prolongée  avec  l’eau. 

^ ps’ùcipilé  obtenu  en  versant  a froid  un  carbonate  soluble  dans  un 
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sel  magnésien,  a pour  composition  : (MgO)i,(CO*)*,10HO;  chauffé  vers 
100°  avec  de  l’eau  privée  d’acide  carbonique,  il  perd  d’abord  5 équi- 
valents d’eau,  et  devient  identique  avec  le  produit  de  l’action  de  l’eau 
sur  le  carbonate  de  magnésie  neutre.  Ihir  une  ébullition  prolongée  avec 
l’eau,  ce  sel  se  change  en  magnésie  blanche  ordinaire. 

D’après  M.  Fritzsclie,  il  existe  encore  un  autre  carbonate  de  magnésie 
basique  : (MgO,CO*)*,(MgO,HO),2HO  que  l’on  obtient  en  faisant  bouillir 
un  sel  de  magnésie  avec  un  excès  considérable  de  carbonate  de  soude  ; 
ce  carbonate  retient  ordinairement  en  combinaison  une  petite  quantité 
de  carbonate  de  soude. 

DOLOMIE. 

Le  carbonate  de  magnésie  neutre  se  combine  avec  le  carbonate  de 
chaux,  et  forme  un  sel  double  très  répandu  dans  la  nature  qui  est  connu 
des  minéralogistes  sous  le  nom  de  dolomie.  La  dolomie  cristallise  sous  la 
même  forme  que  le  carbonate  de  chaux. 

Le  carbonate  de  chaux  et  le  carbonate  de  magnésie  s’unissent  en  toutes 
proportions  : aussi  la  dolomie  présente-t-elle  de  grandes  variations  dans 
sa  composition  ; cependant  elle  est  ordinairement  formée  d’équivalents 
égaux  de  carbonate  de  magnésie  et  de  carbonate  de  chaux. 

Certaines  variétés  de  dolomie  mêlées  de  silicates  peuvent  être  em- 
ployées à la  fabrication  de  la  chaux  hydraulique. 

Le  carbonate  de  magnésie  forme  des  carbonates  doubles  avec  d’au- 
tres carbonates  ; on  connaît  une  combinaison  de  carbonate  de  magné- 
sie et  de  bicarbonate  de  potasse  qui  apour  formule  : (KO,(CO*)*),(MgO, 
C0’)’,9H0  : ce  sel  s’obtient  en  traitant  à froid  un  sel  de  magnésie  en  dis- 
solution concentrée  par  un  excès  de  bicarbonate  de  potasse  ; au  bout  de 
quelques  jours,  ce  sel  double  se  dépose  en  cristaux  volumineux. 

Le  carbonate  de  magnésie  se  combine  aussi  avec  les  carbonates  de 
soude  et  d’ammoniaque. 

PHOSPHATES  DE  HAGh'éSlB. 

Le  phosphate  de  magnésie  neutre  s’obtient , soit  en  versant  goutte  à 
goutte  une  dissolution  d’acide  phosphorique  dans  l’acétate  de  magnésie, 
soit  en  mêlant  des  dissolutions  chaudes  et  concentrées  de  phosphate  de 
soude  et  de  sulfate  de  magnésie.  Ce  sel  se  dépose,  pendant  le  refroidisse- 
ment, en  aiguilles  hexagonales,  qui  ont  pour  composition  : (HgO)’,HO, 
PbO^,lèUO.  Ces  cristaux  perdent  8 équivalents  d’eau  à 100°,  et  14 
équivalents  à 175°.  Le  dernier  équivalent  d'eau  ne  se  dégage  qu’au 
moment  où  ce  sel  subit  une  modification  isomérique,  et  passe  à l’état  de 
pyrophosphate. 

Le  phosphate  de  magnésie  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  et  très 
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soluble  dans  les  acides  faibles.  L'action  prolongée  de  l’eau  bouillante,  le 
change  en  acide  phosphorique  übre , et  en  un  phosphate  basique  qui  a 
pour  formule  : (MgO)’,PhO*,7HO. 

Le  phosphate  de  magnésie  se  rencontre  dans  les  os  des  animaux  mé- 
langé avec  le  phosphate  de  chaux,  et  dans  les  semences  des  diverses 
espèces  de  graminées. 

PHOSPHATE  D’AUMONIAQUE  ET  DE  MAGIVéSIB. 

(phosphate  ammoniacomagsésies.  AzH’,HO,(MgO)’,PhO‘,12HO. 

On  prépare  ce  sel  en  traitant  un  sel  de  magnésie  par  un  phosphate  so- 
luble auquel  on  ajoute  de  l’ammoniaque  libre  ou  un  sel  ammoniacal.  U 
est  blanc,  grenu,  légèrement  soluble  dans  l’eau  pure,  mais'  insoluble 
dans  une  eau  qui  tient  des  sels  en  dissolution.  Exposé  à une  tempéra- 
ture rouge , il  devient  subitement  incandescent , et  laisse  pour  résidu 
du  pyrophosphate  de  magnésie  qui  contient  36,6  p.  100  de  magnésie,  et 
qui  a pour  composition  : (MgO)’,PhO. 

Le  phosphate  ammoniaco-magnésieh  sert  à reconnaître  et  à doser  la 
magnésie. 

On  a trouvé  ce  sel  dans  le  blé,  dans  l’urine  humaine  putréfiée,  dans 
les  calculs  urinaires  du  cochon  et  dans  quelques  autres  concrétions,  par- 
ticulièrement dans  celles  du  cæcum  du  cheval. 

ABSéMATE  DOUBLE  DE  MAGNÉSIE  ET  d’AHMOMAQUE. 

Ce  sel  se  prépare  en  versant  un  sel  de  magnésie  soluble  dans  une  dis- 
solution d’acide  arsenique  rendue  préalablement  ammoniacale.  Il  se 
dépose  au  bout  de  quelques  instants  de  petits  cristaux  qui  exigent  plus 
de  6000  parties  d’eau  pour  se  dissoudre,  et  qui  ont  pour  formule  : (MgO)’, 
A2ff,HO,AsCP,12HO. 

H.  Levol  a proposé  l’emploi  de  l’arséniate  ammoniaco-magnésien 
pour  analyser  un  mélange  d’acides  arsenique  et  arsénieux.  Ce  dernier 
acide  ne  forme  pas,  en  effet,  de  sel  double  avec  l’ammoniaque  et  la  ma- 
gnésie. 

Lorsqu’on  calcine  au  rouge  l’arséniate  ammoniaco-magnésien,  en  le 
tenant  à l’abri  des  gaz  qui  pourraient  le  réduire  , il  reste  55, 7h  p.  0/0 
d'arséniate  de  magnésie  (MgOP,As(P  représentant  51,02  d’acide  arse- 
nique. 

BOBATES  DE  MAGNÉSIE. 

L’acide  borique  se  combine  avec  la  magnésie  en  plusieurs  proportions  : 
Nous  signalerons  d’abord  deux  borates  de  magnésie  avec  excès  d’acide 
que  l’on  obtient  en  faisant  bouillir  de  la  magnésie  blanche  avec  un  excès 
d’acide  borique  ; ces  sels  ont  pour  formules  MgO,(BO*)',18HO  et  (MgO)’, 
(B(y)*,16HO. 
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On  connaît  en  minéralogie  un  borate  de  magmisio  nommé  Boracife, 
qui  a pour  formule  ; ^MgO)^,  (BO^)>  ; ce  corps  cristallise  en  culies  ou  sous 
des  formes  qui  dérivent  du  cube  ; il  est  anhydre;  sous  l’influence  de  la 
chaleur,  il  se  fond  et  devient  électrique. 

On  pi^>arâ  artiliciollemuut  plusieurs  borates  de  magnésie  basiques. 

Le  borate  de  magnésie  peut  former,  avec  le  borate  de  soude,  un  sel 
double,  quia  pour  formule  : (MgO,BO®), (NaO,Bü'),30HO. 

11  existe  un  borate  double  de  magnésie  et  de  chaux , que  l’on  nomme 
hydro-boracile , qui  a pour  formule  : (MgO,CaO)*,(BO*)*,9HO. 

SILICATES  DE  MACÜ^SIE. 

La  silice  et  la  magnésie  peuvent  k combiner  entre  elles  en  plusieura 
proportions.  La  nature  présente  un  grand  nombre  de  siUcates  de  ma- 
gnésie. 

Le  silicate  do  magnésie  (MgO,SiO’)S2HO,  porto  le  nom  de  ttéatite; 
V écume  de  mer  est  aussi  un  silicate  de  magnésie  hydraté  ; MgO.SiO’.SHO. 

Le  minéral  connu  sous  le  nom  de  Picrosmine  a pour  formule  : (MgO)*, 
(Siœ)*,3H0. 

Le  péridat  est  reprt'senté  par  (MgO)’,  SiO’.  Dans  ce  minéral , une  par- 
tie do  la  magnésie  est  souvent  remplact'-o  par  du  protoxide  de  fer,  qui 
communiciue  alors  au  silicate  une  teinta  verte. 

La  sei'perJinc  peut  être  considérée  comme  une  combinaison  de  silicate 
de  magnésie  basique  avec  la  magnésie  hydratée  ; die  a pour  fbrmule  : 
3((MgO)’,  (SiOV) , 3(MgU,2HO).  Dans  la  serpentine , une  partie  do  la  ma- 
giKsie  peut  être  i-emplacée  jjar  du  protoxide  de  fer. 

Un  connaît  encore  un  grand  nombre  de  minéraux  qui  sont  formés  de 
silice  et  du  magué»ào  anhydre  ou  hydratée  ; tels  sont  le  talc , la  mé- 
taxite,  etc. 

Le  silicate  de  chaux  peut  se  combiner  avec  le  silicate  de  magnésie  pour 
former  deux  minéraux  très  remarquables,  qui  sont  ; le pyroxène  ou  au- 
gite , (CaÛ)’,(SiO’)*,(MgO)’,(SiO’)’  et  l'mnphibde  CaO,SiO’,(MgO)’,(SiO*)*  ; 
dans  ces  miiiiTaux  la  magnésie  est  souvent  remplac/'e  |>ar  du  protoxide 
de  fer,  qui  leur  donne  une  couleur  verte  ou  noire.  Quelques  minéralo- 
gistes considèrent  le  Ipyroxène  et  l’amphibole  comme  isomériques,  et 
les  réunissent  en  une  seule  c^ôcc  sous  le  nom  àéowalile.  On  trouve  sou- 
vent de  beaux  cristaux  de  pyroxène  dans  les  scories  des  hauts  fourueaiu. 
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ALUMINIUM. 

L'aluminium  est  ordinairement  grisâtre;  il  devient  blanc  comme  l’é- 
tain lorsqu’on  le  frotte  avec  un  brunissoir;  sa  densité  est  de  2,6  : il  fond 
au  rouge  vif  ; il  est  ductile,  inoxidable  à l’air  à la  température  ordinaire; 
mais  lorsqu’on  le  fait  cliaulier  au  rouge  dans  du  gaz  oxigèno  pur , U 
brûle  avec  un  vif  éclat,  et  se  transforme  en  oxide  d’aluminium  (alunüne). 
La  température  qui  se  produit  dans  cette  combustion  est  assez  élev^ 
pour  faire  entrer  en  fusion  l’alumine , qui  est  cependant  un  descorps  des 
plus  réfractaires  que  l’on  connaisse. 

L’eau  bouillante  n’agit  que  lentement  sur  l'aluminium.  Eu  présence 
des  acides  étendus , l’aluminium  dégage  de  l’bydrogènc,  et  donne  nais- 
sauce  à des  sels  d’alumine. 

Les  alcalis  peuvent  aussi  déterminer  l’oxidatiou  de  l’alum'uiium;  oe 
métal  se  dissout  en  dégageant  de  l’hydrogène , et  produit  des  alumiuates 
alcalins. 

L’aluminium  a été  isolé  par  SI.  Wœhler,  en  décomposant  dans  un 
creuset  de  platine  le  chlorure  d’aluminium  anhydre  par  du  potassium; 
il  se  forme  dans  cette  réaction  du  chlorure  de  potassium  et  de  l’alumi- 
oium.  On  reprend  la  masse  par  l’eau  froide,  qui  dissout  le  chlorurode 
potassium,  et  laisse  l’aluminium. 

H.  Wœhler  a indiqué  récemment  une  modification  à son  premier  pro- 
cédé qui  permet  de  préparer  l’aluminium  avec  facilité.  On  introduit  dans 
un  petit  creuset  de  platine  un  ou  deux  grammes  de  potas-sium  bien  sec; 
ce  creuset  est  placé  dans  un  autre  creuset  plus  grand,  également  en  pla.- 
tine,  où  l’on  met  du  chlorure  d’aluminium  anhydre.  On  recouvre  le  grand 
creuset  de  son  couvercle,  que  l’on  fixe  au  moyen  d’un  fil  de  fer,  et  l'on 
chaufie  avec  précaution.  Le  potassium  donne  alors  des  vapeurs  qui  dé> 
composent  lentement  le  chlorure  d’aluminium  ; la  réaction  est  beaucoiq) 
moins  vive  que  lorsqu’on  chauffe  ensemble  le  potassium  et  le  chlorürc 
d’aluminium , et  l’on  évite  ainsi  une  projection  .de  matières  et  une  dé- 
tonation qui  ont  souvent  lieu  avec  le  mélange  direct  do  ces  deux  corps. 

Dans  la  préparation  de  l’aluminium , il  faut  se  garder  d’employer  un 
excès  de  potassium;  car,  après  la  réaction,  le  potassium,  dans  son  con- 
tact avec  l'eau,  produirait  de  la  potasse  qui  déternûnerait  l'oxidation  de 
l’aluminium  en  formantderaluminate.de  potasse.  . . !: 

OXIDE  d'aLOMINIDU.  — ALUMINE.  AI*0^ 

Cet  oxide  existe  en  grande  quantité  dans  la  nature;  on  le  trouve  dans 
les  argiles,  les  marnes,  le  feldspath,  le  mica,  etc. , et  dans  un  grand 
nombre  de  minéraux. 

Lorsque  ralumine  est  pare , ou  lui  donne  le  norn  de  Cofindm.  Le  co- 
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rindon  est  la  substance  la  plus  dure  que  l’oii  connaisse  après  le  diamant. 
Sa  densité  est  de  3,97.  Il  cristallise  en  dodécaèdres  à triangles  isocèles  , 
ou  en  prismes  hexaèdres. 

Le  corindon  est  appelé  corindon  hyalin  ou  saphir  blanc  lorsqu’il  est 
transparent.  Si  le  corindon  est  coloré  en  rouge , il  porte  le  nom  de  Rubis 
orimtal  ; s’il  est  bleu,  on  le  nomme  s’il  est  vert,  il  constitue  VÉ- 

meraude  orientale.  Lorsqu’il  est  jaune , on  le  nomme  Topaze  orientale  ; 
Améthyste  orientale,  s’il  est  violet.  Sous  ces  différentes  variétés , le  corin- 
don constitue  des  pierres  précieuses , dont  la  valeur  est  souvent  compa- 
rable à celle  du  diamant. 

L’émeri  est  un  corindon  qui  contient  une  assez  grande  quantité  de 
fer;  on  l’emploie  pour  tailler  les  agates,  polir  les  glaces,  les  métaux,  etc. 

Pour  préparer  l’alumine  pure  par  voie  rèche , on  se  sert  ordinairement 
du  procédé  de  M.  Gay-Lussac , qui  consiste  à calciner  au  rouge  l’alun 
ammoniacal,  qui  a pour  formule  : (AzH>,HO,S(P),(Al*0*,(SO*)*),24HO. 
Tous  les  éléments  qui  entrent  dans  ce  sel  se  dégagent  par  la  chaleur,  et 
l’alumine  reste  parfaitement  pure. 

L’alumine  ainsi  préparée  est  blanche,  elle  happe  à la  langue  ; elle  est 
infusible  aux  températures  les  plus  élevées  que  l’on  puisse  produire  dans 
les  foyers  ; elle  entre  en  fusion  au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxi- 
gène  et  devient  très  fluide  : elle  ne  peut  pas,  comme  la  silic<>,  être  étirée 
en  fils.  M.  Gaudin,  en  la  fondant  avec  des  traces  de  chromate  d’alumine, 
a obtenu  des  rubis  artificiels.  L’alumine  est  insoluble  dans  l’eau , et  sc 
dissout  dans  les  acides  lorsqu’elle  n’a  pas  été  calcinée  ; mais  si  on  la 
soumet  à une  température  élevée , elle  ne  se  dissout  plus  que  très  diffi- 
cilement. 

L’alumine  est  complètement  soluble  dans  la  potasse  et  la  soude.  Elle 
est  indécomposable  par  la  chaleur  ; lorsqu’on  la  chauffe  avec  l’azotate  de 
cobalt,  elle  forme  un  beau  composé  bleu , qui  a reçu  le  nom  de  bleu 
Thénard. 

Elle  est  indécomposable  par  le  chlore. 

L’alumine  exposée  à l’air  n’absorbe  pas  l’acide  carbonique;  on  ne 
connaît  pas  jusqu’à  présent  de  carbonate  d’alumine. 

Quoiqu’il  n’existe  qu’un  degré  de  combinaison  de  l’aluminium  avec 
l’oxigène,  on  représente  l’alumine  par  la  formule  A1*0*,  parce  que  cette 
base  est  isomorphe  avec  les  oxides  dont  récjuivalent  est  représenté  j)ar 
2 équivalents  de  métal  et  3 équivalents  d’oxigène. 

Ainsi  le  corindon  cristallise  comme  le  peroxide  de  fer  et  le  sesqui-oxidc 
de  chrome  qui  ont  pour  formule  FeK)’  — Cr’O’,  et  de  plus  ces  oxides 
peuvent  se  remplacer  mutuellement  dans  les  difl'érentes  combinaisons  sa- 
lines sans  altérer  la  forme  cristalline  des  sels.  On  connaît  en  effet  un  sul- 
fate double  d’alumine  et  de  potasse  qui  porte  le  nom  à'altm,  et  qui  a 
pour  formule  : (KO,bO’),(AlH>*,(SO’)^),2AUO.  Ce  sel  cristallise  en  cubes  ou 
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eu  octaèdres.  Le  pcroxide  de  fer  et  l’oxide  de  chrome  forment  aussi  des 
alunsquicristallisentexactementcommeralund’alumine,  et  qui  ontpour 
fonnule  : (K0,S(y),(Fe>0»,(S03)*),24H0— (K0,S0>),(Cr»0*,(S0J)»),2iH0. 

HYDBATB  D’ALUMINE. 

On  peut  obtenir  l’alumine  hydratée  en  précipitant  un  sel  d’alumine 
par  de  l’ammoniaque , ou  mieux  par  le  carbonate  d’ammoniaque.  Il  se 
forme  un  précipité  gélatineux,  que  l’on  avait  considéré  jusque  dans  ces 
derniers  temps  comme  insoluble.  MM.  Malaguti  et  Durocher  ont  démon- 
tré récemment  que  l’alumine  hydratée  est  sensiblement  soluble  dans 
l'eau,  et  qu’il  ne  se  forme  pas  de  précipité , lorsqu’un  sel  d’alumine  très 
élradu  est  traité  par  un  grand  excès  d’ammoniaque. 

L’alumine  anhydre  ne  se  combine  pas  directement  avec  l’eau  ; mais 
l'hydrate  obtenu  par  précipitation  retient  fortement  l'eau , et  ne  l’aban- 
donne complètement  qu’au  rouge  vif. 

L’alumine  peut  condenser  une  quantité  considérable  d’humidité,  et  sou 
poids  augmente  alors  de  15  p.  0/0.  L’agriculture  tire  un  grand  parti  de 
cette  propriété;  c’est  l’alumine,  en  effet,  qui,  se  trouvant  en  quantité  va- 
riable daus  différents  terrains,  leur  conserve  l’humidité  qui  est  utile  à la 
végétation. 

L’hydrate  d’alumine  peut  se  combiner  avec  la  plupart  des  matières  co- 
lorantes, et  donner  naissance  à des  composés  insolubles  qui  portent  le 
nom  de  Laques.  Si  l’on  précipite,  par  exemple,  de  l’alumine  dans  une  dis- 
solution de  bois  de  Fernambouc , la  matière  colorante  forme  avec  cette 
base  un  composé  insoluble , et  la  liqueur  se  trouve  complètement  déco- 
lorée. Cette  propriété  s’étend  aux  sels  d’alumine  qui  sont  employés  en 
teinture  pour  fixer  les  matières  colorantes  sur  étoffes , et  qui  portent  le 
nom  de  mordants, 

II  existe  des  hydrates  d’alum'me  naturels.  On  donne  le  nom  de  gibsite 
à l’hydrate  qui  a pour  formule  ; Al'W,3HO.  Le  diasfjore  qui  a été  trouvé 
en  Sibérie , l’hydrargilite  décrite  récemment  par  M.  G.  Rose,  sont  aussi 
des  hydrates  d’alumine  ; le  diaspore  a pour  propriété  caractéristique  de 
se  n'-duire  en  poussière  lorsqu’on  le  chauffe  fortement  au  chalumeau. 

On  peut  obtenir,  d’après  M.  de  Bonsdorff,  de  l’hydrate  d'alumine  cris- 
tallisé semblable  à la  gibsite,  en  abandonnant  à elle-même  dans  un  fla- 
con contenant  de  l’acide  carbonique , une  dissolution  d’alumine  dans  la 
potasse. 

ALÜMISATE  DE  POTASSE.  ROjAlH)’. 

L’alumine  parait  jouer  dans  quelques  circonstances  le  rdle  d’acide  ; elle 
se  dissout  daus  la  potasse  et  la  soude. 

On  a pu  obtenir  l’aluminate  de  potasse  cristallisé  eu  soumettant  à une 
évaporation  lente,  une  dissolution  d’alumine  dans  la  potasse.  Use  dépose 


Digitized  by  Google 


202  uiLoauu  d'ilumwium. 

des  cristaux  blaucs  grenus,  dont  la  saveur  est  sucrée,  et  la  réaction  forte- 
ment alcaline.  L’aluminate  de  potasse  a pour  formule  : KO.Al^.  (Fremy .) 

L’alumine  peut  se  combiner  avec  d’autres  bases  et  jouer  le  n)le  d’a- 
cide ; on  connaît  un  minéral  très  dur,  cristallisé  en  octaèdres,  auquel  on 
a donné  le  nom  de  tpinelU,  qui  a pour  formule  : MgO,  ATO’. 

Oaraettrc*  mI*  d'aluliit. 

Polwtse.  — Précipité  blanc,  gélatineux,  d’alumine  hydratée,  soluble 
dans  un  excès  de  précipitant. 

Ammoniaque.  — Précipité  d’iiluinine,  insoluble  ou  à peine  soluble  dans 
un  excès  d’ammoniaque  : l’ammoniaque  ne  forme  pas  de  précipité  dans 
les  dissolutions  très  étendues  de  sels  d'alumine. 

Carbonates,  et  bicarbonates  de  potasse,  de  soude  et  d'ammoniaque.  — Pré- 
cipité blanc  d’alumine,  insoluble  dans  un  excès  de  précipitant;  ce  préci- 
pité est  accompagné  d’un  dégagement  d’acide  carbonique. 

Sulfate  de  jiotasse.  — Forme,  dans  le  .sulfate  d’alumine,  un  précipité 
cristallin  d’alun.  Le  précipité  se  dépose  rapidement  lorsqu’on  agite  la 
liqueur. 

Sulfate  d'ammoniaque.  — Forme,  dans  le  sulfate  d’alumine,  un  pré- 
cipité cristallin  d’alun  ammoniacal. 

Sulfures.  — Précipité  blanc  d’alumine,  accompagné  d’un  dégagement 
d’acide  sulOiydrique. 

Cyano ferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc,  qui  ne  se  forme  qu’au 
bout  d’un  certain  temps. 

Les  sels  d’alumine  ont  tous  une  réaction  acide  ; leur  saveur  est  astrin- 
gente et  désagréable  ; calcinés  avec  une  petite  quantité  d’azotate  de 
cobalt,  ils  produisent  une  substance  bleue  caractéristique  (bleu  ’Ebcnard). 
Ils  ne  sont  précipitésde  leur  dissolution  par  aucun  acide,  mémeparl’acide 
hydrofluosilicique. 

DoMtc  æ ralomtBF. 

Dans  les  analyses,  on  précipite  ordinairement  l’alumiue  par  l’ammo- 
niaque. Toutefois  comme  l’alumine  est  un  j)eu  soluble  dans  un  excès 
d’ammoniaque , il  vaut  mieux  la  précipiter  par  le  sulfhydrate  d’ammo- 
niaque , qui  d’après  les  observations  de  MM.  Halaguti  et  Durocher  ne  pa- 
raît pas  dissoudre  de  traces  d’alumine.  Avant  de  calcinai’  l’alumine  au 
rouge  vif  pour  la  dessécher,  il  faut  la  chauffer  graduelleincnt  avec  pré- 
caution dans  un  creuset  de  platine  surmonté  de  son  couvercle,  pour 
éviter  qu’une  petite  quantité  d’alumine  ne  soit  projetée.  ‘ 

CHLORURB  D’ALCMIMUM.  AlKll’. 

Le  chlorure  d’aluminium  est  solide,  volatil  ; d’une  couleur  légèrement 
jaune.  Il  est  très  soluble  dans  l’alcodl  ; fl  répand  à l’air  des  fumées  blan- 
ches. Lorsqu’on  le  met  en  contact  avec  l’eau,  fl  s’hydrate  et  se  dissout  en 
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faisant  entendre  un  bruit  pareil  à celui  que  pro<luit  un  fer  rouge  que 
l'on  plonge  dans  l'eau  ; îl  se  forme  aloi-s  du  clilorure  d'alutniiiium  by- 
draté,  qui  peut  cristalliser  avec  12  équivalents  d'eau. 

Une  dissolution  de  chlorure  d'aluminium  se  décompose  par  l'évapora- 
tion en  alumine  et  en  acide  chlorhydrique  : aussi  ne  peut-on  jamais 
obtenir  le  chlorure  d'aluminium  anhydre  eu  évaporant  à sec  une  disso- 
lution d'alumine  dans  l'acide  chlorhydrique. 

Le  chlorure  d'aluminium  se  combine  avec  l'acide  sulfliydri<jue,  l'hy- 
drogéne  phosphoré  et  avec  le  gaz  ammoniac.  Cette  deniière  combinai- 
son contient,  d'après  M.  Persoz,  un  équivalent  de  chlorure  d'aluminium 
et  trois  équivalents  d'ammoniaque. 

FrCpftratlOH* 

On  obtient  le  chlorure  d'aluminium  hydraté,  en  dissolvant  l'alumine 
dans  l'acide  chlorhydrique. 

Le  chlorure  d'aluminium  anhydre  a été  découvert  par  OErsted,  qui  l'a 
préparé  eu  suivant  une  méthode  dont  le  principe  avait  été  indiqué  par 
MM.  Gay-Lussac  et  Thénard.  Le  chlore  seul  ne  décompose  pas  l'alumine, 
nuis  si  l'on  soumet  à l'action  du  chlore  sec  et  sous  l'influence  de  la  dia- 
Icur,  l'alumine  préalablement  mélangée  au  cliarbon , U se  forme  du 
chlorure  d'aluminium  et  de  l’oxide  de  carbone  ; on  voit  que  dans  cette 
eipérieuce  on  fait  intervenir  deux  aflinités,|  celle  du  chlore  pour  l’alu- 
oiinium  et  celle  du  carbone  pour  l'oxigène. 

Cotte  préparation  peut  être  faite  dans  un  tube  de  porcelaine , où  l’on 
introduit  un  mélange  intime  d'alumine  et  de  noir  de  fumée  ; mais  on 
ne  peut  opérer  ainsi  que  sur  une  quantité  très  limitée  de  mélange  ; U 
vaut  mieux  préparer  le  chlorure  d’aluminium  dans  une  cornue  de  grès 
tubulée.  < 

On  commence  par  faire  de  petites  boulettes  d’alumine,  de  noir  de 
fumée  et  d’huile,  que  l’on  calcine  fortement  dans  un  creuset,  afin  de  dé- 
composer la  matière  grasse  et  de  chasser  complètement  l’humidité.  On 
introduit  ensuite  ces  boulettes  dans  la  cornue  de  grés  qui  |x>rte  dans  sa 
tubulure  un  tube  de  porcelaiue  pénétrant  jusqu’au  fond  : |la  cornue  est 
diauffée  au  rouge  vif  ; on  fait  arriver  dans  le  tube  de  porcelaine  un  courant 
de  chlore  bien  sec  ; le  col  de  la  cornue  communique  avec  une  allonge  où 
se  condense  une  partie  du  chlorure  d’aluminium  ; il  faut  avoir  le 
•oin  de  déboucher  de  temps  en  temps  le  col  de  la  cornue,  qui  s'obstrue 
«ssa  rapidement  par  le  chlorure  d’aluminium  qui  s’y  condense.  Le 
chlorure  d’aluminium  obtenu  doit  être  renfenné  anssitét  dans  des  fla- 
cons à l’émeri  bien  secs. 
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SULFATES  d’alumine. 

L’acide  sulfurique  peut  se  combiner  avec  l’alumine  en  plusieurs  pro- 
portions, et  former  une  série  de  sels  dont  les  plus  importants  sont  repré- 
sentés par  les  formules  suivantes  : 

Al’0»,3S03  ; 

(AlSQ^’.SSOî; 

(A1>05)»,3S0’. 

Le  sulfate  d’alumine , qui  a pour  formule  A1>03,3S0a,  est  considéré 
comme  le  sulfate  neutre;  il  cristallise  en  petites  lames  minces,  flexibles 
et  d’un  éclat  nacré  ; il  est  très  soluble  dans  l'eau  et  à peine  soluble 
dans  l'alcool.  Sa  saveur  est  sucrée  et  astringente,  sa  réaction  est  acide  : 
il  contient  18  équivalents  d’eau  ; lorsqu’on  le  chauffe,  il  entre  d'abord 
en  fusion,  se  boursoufle  et  se  décompose  ensuite,  en  laissant  un  résidu 
d’alumine.  11  .se  trouve  dans  quelques  localités  et  principalement  en  Amé- 
rique. Il  se  prépare  directement  en  unissant  l’alumine  à l’acide  sulfu- 
rique ; on  l’obtient  en  tables  incolores  et  transiiarentes  en  le  dissolvant 
dans  l'acide  chlorhydrique  chaud , et  en  abandonnant  la  liqueur  au  re- 
froidissement. Lorsqu’on  fhit  cristalliser  le  sulfate  neutre  d’alumine  à 
une  basse  température,  il  retient  27  équivalents  d'eau. 

Le  sulfate  d’alumine  sesquibasique  (A1>0>)>,3S03  peut  être  obtenu  en 
faisant  digérer  une  dissolution  concentrée  de  sulfate  neutre  d’alumine 
avec  de  l’alumine  hydratée. 

On  prépare  le  sulfate  d’alumine  tribasique  (Ali0>)*,3S0  en  précipi- 
tant le  sulfate  d’alumine  par  une  petite  quantité  d’ammoniaque  ; il  se 
forme  une  poudre  blanche  de  sulfate  d’alumine  basique  qui  contient  9 
équivalents  d’eau. 

Ce  sel  existe  dans  la  nature,  surtout  en  Angleterre  ; il  peut  se  combiner 
en  différentes  proportions  avec  l’alumine  et  produit  alors  d’autres  sels 
basiques. 

Depuis  plusieurs  années,  on  commence  à remplacer,  dans  quelques 
fabriques  de  toiles  peintes,  l’alun  par  le  sulfate  d’alumine  dont  l'emploi 
est  plus  économique.  En  effet,  le  sulfate  de  potasse  ou  le  sulfate  d’ammo- 
niaque contenus  dans  l’alun  ne  jouent  aucun  rôle  dans  les  opérations  de 
la  teinture  ; ces  sels  ne  sont  introduits  dans  les  aluns  que  pour  rendre  la 
purification  du  sel  d’alumine  plus  facile. 

Pour  préparer  le  sulfate  d’alumine  eu  grand,  on  traite  l’argile  par  l’a- 
dde  sulfurique.  Ün  choisit  pour  cette  préparation  une  argile  peu  ferru- 
gineuse ; ou  la  maintient  pendant  plusieurs  heures  à une  température  de 
300“  environ  ; on  la  pulvérise  et  on  la  fait  chauffer  avec  de  l’acide  sul- 
furique. Le  produit  traité  par  l’eau  fournit  une  dissolution  de  sulfate  d’a- 
luminc,  contenant  toujours  une  certaine  quantité  de  fer.  Pour  purifier  le 
sulfate  d’alumine,  on  précipite  le  fer  par  le  cyanoferrure  de  potassium  ; 
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la  dissolution  filtrée  et  évaporée  üoiiiie  une  masse  que  l'on  fait  fondre  et 
qui  est  coulée  sur  des  plaques  de  plomb,  relevées  sur  les  bords. 

Le  bleu  de  Prusse  résultant  de  l’action  du  cyanoferrure  de  potassium 
sur  le  sel  de  fer  contenu  dans  le  sulfate  d’alumine  impur,  est  converti 
arec  des  lessives  de  soude  en  cyanoferrure  de  sodium  qui  sert  à purifier 
de  nouveau  le  sulfate  d’alumine.  Comme  les  argiles  contiennent  de  la  po- 
tasse, il  arrive  souvent  que  lorsqu’on  évapore  leur  dissolution  dans 
l'acide  sulfurique,  les  premiers  cristaux  qui  se  déposent  sont  de  l’alun  à 
base  de  potasse. 

Jusqu’à  présent  ou  ne  connaît  aucun  moyen  économique  de  retirer  le 
sulfate  d’alumine  pur  des  schistes  alumineux.  On  ne  peut  en  séparer  le 
fer  par  des  procédés  vraiment  industriels  qu’en  faisant  passer  le  sulfate 
d'alumine  à l’état  de  sel  double  par  l’addition  d’un  sel  de  potasse  ou 
d’ammoniaque. 

ALUNS. 

Les  bases  salifiables,  qui  sont  représentées  par  les  formules  MO — M W, 
peuvent,  en  $c  combinant  à l’acide  sulfurique,  former  deux  classes  de  sul- 
fates neutres  qui  ont  pour  composition  générale  : M0,S0* — MW,3SO\ 

Exemples  ; 

KO,SO>;  FeW.SSO»; 

NaO,SOS;  AlW,aSO»; 

MnO.SO»;  CrJO’,3SO’; 

l’cO,SO^;  MiiW,3S05. 

On  donne  le  nom  à'altms  aux  sulfates  doubles  formés  par  les  combi- 
naisons d’un  sulfate  de  la  première  classe  avec  un  sulfate  de  la  seconde; 
ainsi  l’alun  d’alumine  et  de  potasse  sera  formé  de  (K0,S0^),(AP0’,3S0^)  ; 
l’alun  de  fer  et  de  potasse  sera  (K0,S0’),(Fe’0',3S0>)  ; l’alun  de  potasse 
et  de  chrome  sera  représenté  par  (KO,SO‘,(CrW,3SO’J. 

Un  alun  ne  contient  pas  nécessairement  du  sulfate  de  potasse;  ce  sel 
peut  être  remplacé  par  un  sulfate  formé  par  une  base  à un  équivalent 
d’oxigène  comme  le  sulfate  de  soude  NaO,SO^,  et  même  par  le  sulfate 
d’ammoniaque  : ainsi  l’alun  que  l’on  nomme  alun  ammoniacal  a pour 
formule  ; 

(AzH3,H0,SO3),(A1»O5,3S0î). 

Les  aluns  cristallisent  tous  en  cubes  ou  en  octaèdres. 

Tous  les  aluns  contiennent  le  même  nombre  d’équivalents  d’eau , qui 
s’élève  à 2à.  Les  aluns  à base  d’ammoniaque  font  seuls  exception;  ils 
cristallisent  avec  25  équivalents  d'eau  (Pelouze).  Ce  fait  s’explique  facile- 
ment ; on  se  rappelle , en  effet , que  tous  les  sels  ammoniacaux  formés 
par  les  oxacides  contiennent  un  équivalent  d'eau  qui  est  nécessaire  à 
leur  existence;  le  sulfate  d'ammoniaque  n’est  pas  ÂzlP,SO>,  mais  bien 
AiU\H0,S(H  ; on  comprend  alors  que  le  sulfate  d’ammoniaque  AzH^, 
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HO,SO*en  formant  des  aluns,  augmente  d’un  équivalent  la  quantité  d'eau 
contenue  ordinairement  dans  cette  classe  de  sels. 

ALUN  DE  POTASSE.  (K0,S0’),(41’0’,(S0*)’)  ,24HO. 

Ce  sel  est  blanc,  sa  saveur  est  astringente , et  sa  réaction  acide.  Sa 
densité  est  représentée  pari, 71. 

D’après  H.  Poggiale  : 

100  p.  d'eau  & 0°  dissolvent  3,29  parties  d’alun. 


— 

à 10*  — 

9,52 

— 

— 

à 30*  — 

22,00 

— 

— 

» 60*  — 

31,00 

— 

— 

à 70*  — 

90,00 

— 

— 

à 100*  — 

357,00 

— 

L’alun,  exposé  à l’air,  s’efQeurit  lentement.  Il  peut  cristalliser  en  oc- 
taèdres ou  en  cubes.  Une  solution  concentrée  d’alun  dans  l’eau  bouil- 
lante laisse  déposer  des  cristaux  octaédriques.  L’alun  cubique  tend  sur- 
tout à se  former  sous  l’influence  d’un  excès  d’alumine  et  à une  tempé- 
rature qui  n’excède  pas  40  à 50*.  En  dissolvant  de  l’alun  octaédrique 
dans  de  l’eau  à 40  ou  45',  ajoutant  de  la  potasse  jusqu’à  ce  que  le  précipité 
cesse  de  se  dissoudre  en  totalité,  et  faisant  cristalliser  à une  douce  chaleur 
la  liqueur  filtrée , on  obtient  de  l’aluii  cubique  exempt  de  fer  et  aussi  pur 
que  celui  qu’on  retire  de  l’alunite. 

, L’alun  cubique  parait  avoir  la  même  composition  que  l’alun  octaé- 
drique, et  lorsqu’on  le  dissout  dans  l’eau  froide,  il  se  dépose  par  l’éva- 
poration spontanée  des  cristaux  d’alun  octaédrique.  Souvent  ces  deux 
formes  se  combinent , et  les  plans  du  cube  remplacent  les  angles  solides 
de  l’octaèdre. 

L’alun  soumis  à l’action  de  la  chaleur  entre  en  fusion  à la  température 
de  92"  ; refroidi  dans  cet  état , il  conserve  sa  transparence , on  le  nomme 
alors  Alun  de  roche  : en  continuant  à le  chauffer , il  perd  de  l’eau , se 
boursoufle  beaucoup  et  forme  une  espèce  de  champignon  volumineux 
et  opaque,  employé  en  médecine,  comme  caustique,  sous  le  nom  d’d/un 
calciné. 

L’alun,  maintenu  à 100",  perd  d’abord  10  équivalents  d’eau,  d’après 
H.  Hertwig;  à une  température  de  120,  il  dégage  de  nouveau  9 équiva- 
lents d’eau  ; on  obtient  ainsi  do  l’alun  retenant  5 équivalents  d’eau.  Ce 
corps  peut  supporter  une  température  de  160*  sans  se  déshydrater  de 
nouveau.  Porté  à 180* , il  perd  4 équivalents  d’eau  ; il  reste  alors  un  sel 
à un  équivalent  d’eau,  qui  dégage  encore  1/2  équivalent  d’eau  à 200°. 
L’alun  desséché,  à 200° , retient  donc  1/2  équivalent  d’eau. 

L’alun,  dissous  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant , se  pré- 
cipite par  le  refroidissement  avec  trois  équivalents  d’eau  seulement. 

Si  on  chaufle  l’alun  à une  température  élevée , on  le  décompose  com- 
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plétement.  Le  résidu  de  cette  décomposition  est  un  mélange  d’alumine  et 
de  sulfate  de  potasse.  A une  chaleur  très  intense,  le  sulfate  de  potasse 
est  lui-même  décomposé  par  l'alumine,  et  le  résidu  est  formé  alors 
d'alumine  et  de  potasse. 

Un  mélange  d’alun  et  do  charbon  donne,  par  la  calcination , un  py- 
ropbore  dont  nous  avons  parlé  en  traitant  du  sulfate  de  potasse. 

Prenaratlon.  , 

Il  existe  à Pouzzole , près  de  Naples , une  pierre  qui  contient  de  l’alun 
tout  formé;  on  la  pulvérise  et  on  la  soumet  à l’action  de  l’eau  : les  li- 
queurs laissent  déposer  par  l’évaporation  des  cristaux  octaédriques  d’alun. 

La  production  naturelle  de  l’aluii  peut  se  comprendre  facilement.  On 
rencontre  dans  les  mêmes  localités  des  pyrites  de  fer  et  des  roches 
feldspathiques  qui  contiennent  de  la  potasse.  I>es  pyrites,  au  contact  de 
l'air,  se  transforment  en  sulfate  de  fer  et  en  sulfate  d’alumine  acide;  ce 
dernier  sel  réagit  par  son  acide  sur  les  roches  feldspathiques,  produit  du 
sulfate  de  potasse,  qui  s’unit  au  sulfate  d’alumine  et  forme  l’alun. 

On  trouve  encore  en  Italie,  à la  Tolfa,  près  de  Civita-Vecchia , une 
pierre  qui  porte  le  nom  de  Pierre  d'alun  ou  Alunite,  et  qui  peut  être  repré- 
sentée dans  sa  composition  par  de  l’alun  ordinaire,  combiné  à un  excès 
d’alumine  hydratée.  Lorsqu’on  soumet  cette  pierre  à une  légère  calcina- 
tion, ou  déshydrate  environ  les  deux  tiers  de  l’alumine  qu’elle  contient, 
et  l'on  rend  cet  excès  de  base  insoluble.  La  chaleur  doit  être  ménagée , 
car  une  température  trop  élevée  décomposerait  complètement  l’alun:  La 
pierre  d’alun , ainsi  calcinée , est  abandonnée  à l’air,  où  elle  se  désa- 
grège ; on  la  traite  ensuite  par  l’eau  ; les  liqueurs,  convenablement  éva- 
porées, donnent  de  l’alun  pur,  que  l’on  nomme  Alun  de  Rome.  Cet 
alun  a presque  toujours  une  teinte  rougeâtre,  qui  est  due  à la  présence 
du  peroxide  de  fer , mais  qui , se  trouvant  à l’état  insoluble , ne  peut 
nuire  dans  l’application  de  l’alun  à la  teinture.  Il  est  cristallisé  en  cubes 
opaques;  sa  dissolution,  portée  au-dessus  de  40",  laisse  déposer  une  très 
petite  quantité  d’alun  basique,  et  on  en  retire  par  l’évaporation  des  cris- 
taux octaédriques  d’alun  ordinaire. 

FabrieaUon  Se  l’alnn  aa  morea  de*  *ebl*le*  alomlneiu. 

La  pins  grande  partie  de  l’alun  que  l’on  trouve  en  France , en  Alle- 
niagne  et  en  Angleterre,  s’extrait  d’un  schiste  alumineux  contenant  du 
sulfure  de  fer  et  des  matières  bitumineuses;  le  sulfure  de  fer  exposé  à l’air 
se  transforme  en  sulfata  de  fer  et  en  acide  sulfurique , comme  l’exprime 
l'équation  suivante:  FeS*  -f  0’  = Fe0,80*  -f  SO*.  Cette  oxidation  se 
produisant  en  présence  de  schistes  qui  contiennent  de  l’alumine , donne 
nuisance  à des  mélanges  do  sulfate  de  fer  et  de  sulfate  d’alumine  : 
îFeS»  -f  AIH)’  -f  0«  = 3(FeO,SO')  + AlW,3SO\ 
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Certaines  espèces  de  scliistes,  exposées  à l'air,  se  IransronneAt  spon- 
tanément en  sulfaUi.  On  en  t'ornic  des  tas  de  60  mètres  environ  de  lon- 
gueur sur  Iti  de  largeur  et  2 de  hauteur.  Ces  tas  reposent  sur  un  sol  argi- 
leux ; ils  sont  recouverts  par  un  toit  et  quelquefois  même  exposés  à l'air 
libre.  Ce  n’est  qu’au  bout  d’un  an  nu  moins  que  l’oxidation  des  pyrites 
est  complète.  Pour  reconnaître  l'état  de  décomposition  de  la  masse,  on  en 
épuise  une  petite  quantité  par  l'eau  et  on  e.ssaic  la  dissolution.  Si  l'on 
voyait  que  l’oxidation  devint  trop  rapide , et  que  la  masse  prit  feu  , on 
y ajouterait  de  nouvelles  quantités  de  pyrite;  quand  elle  se  fait  nu  con- 
traire avec  trop  de  lenteur,  on  y met  le  feu  au  moyen  de  canaux  ménagés 
sous  le  tas.  Lorsque  la  combustion  est  achevée , la  masse  n’occupe  plus 
que  la  moitié  environ  de  sa  hauteur  primitive  : il  ne  reste  plus  qu’à  la 
soumettre  à la  lixiviation. 

En  Picardie,  où  il  existe  des  gites  nombreux  et  puissants  de  schistes 
alumineux,  connus  sous  le  nom  déterré  noire  ou  cendre  noire,  on  en  fait 
des  tas  qu’on  expose  à l'air  libre  et  qu’on  remue  de  temps  en  temps  à la 
pelle,  eu  prenant  la  précaution  d’éteindre  le  feu,  s’il  apparaissait  sur  quel- 
que partie  ; la  masse  est  ensuite  soumise  à un  lessivage  méthodique  qui 
fournit  des  liqueurs  à 20“  de  l’aréomètre  et  qu’on  évapore  jusqu’à  ce 
qu’elles  marquent  ù9  ou  50°  à chaud.  A ce  moment,  on  les  coule  dansdes 
caisses  où  elles  se  prennent  en  magma.  Avant  d’atteindre  ce  ternie  la  dis- 
solution laisse  cristalliser  par  le  refroidissement  une  grande  quantité  de 
sulfate  de  fer  (vitriol  vert). 

Le  résidu  de  la  cendre  noire , après  avoir  été  lessivé , est  abandonné  au 
contact  de  l’air,  où  il  se  dessèche.  Uu  ouvrier  en  fait  un  petit  tas  auquel  il 
met  le  feu  et  entretient  la  combustion  en  ajoutant  chaque  jour  de  nouvelles 
quantités  de  résidus.  Il  donne  au  tas  une  hauteur  d’un  mètre  environ  sur 
une  longueur  de  àO  à 50  mètres.  La  combustion  convertit  une  grande 
partie  du  fer  en  sesqui-oxide,  qui  colore  la  masse  en  jaune  sale.  Une  nou- 
velle lixiviation  fournit  des  liqueurs  riches  en  sulfate  d’alumine  con- 
tenant encore  du  sulfate  de  sesqui-oxideet  de  protoxidede  fer.Cesliqucurs, 
concentrées  au  même  degré  que  les  dissolutions  précédentes,  fournissent  le 
magma  rouge  qui  sert  à préparer  l'alun  comme  le  magma  précédent  (1). 

Dans  plusieurs  localités,  les  schistes  alumineux  sont  immédiatement 
soumis  à un  grillage  qui  rend  leur  oxidation  plus  rapide.  Pour  faire  ce 
grillage,  on  mêle  les  schistes  avec  de  la  houille,  lorsqu’ils  ne  contiennent 
pas  assez  de  bitume  pour  être  inflammables  ; on  en  forme  des  tas  très 
étendus  en  surface,  et  l’on  y met  le  feu  sur  différents  points.  On  doit 
chercher  dans  ce  grillage  à produire  une  chaleur  continue,  mais  lente  ; une 
température  trop  élevée  décomposerait  les  sulfates  de  fer  et  d’alumine. 

(0  100  kil.  de  terre  noire  do  Picardie  roumiseent,  en  général , 200  kil.  de  magma 
ou  120  kil.  d'alun. 
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Lorsque  la  calcination  est  complète,  le  tas  a diminué  environ  de  moi- 
tié; il  est  devenu  très  poreux  à l’intérieur,  et  l'air  peut  facilement  y pé- 
nétrer pour  oxider  les  sulfures  qui  ne  sont  pas  encore  sulfatiscs. 

La  masse  étant  une  fois  reftvidie,  on  la  traite  par  l’eau  dans  des  réser- 
voirs construits  en  pierre  ; les  eaux  sont  ensuite  évaporées  dans  des  chau- 
dières en  cuivre.  Lorsque  les  liqueurs  contiennent  une  grande  quantité 
de  sulfate  de  fer,  on  doit  séparer  une  partie  de  ce  sel  par  cristallisation  ; 
hldiiaolationssont  évaporées  jusqu'à  ce  qu'elles  aient  atteint  une  densité 
de  1,&  ; on  les  verse  ensuite  dans  un  cristallisoir  en  pierre.  Quand  le 
sulfate  de  fer  s’est  déposé , on  décante  la  liqueur,  et  on  la  mêle  avec  un 
tel  de  potasse  qui,  en  s’unissant  au  sulfate  d’alumine,  forme  l’alun;  cette 
opération  porte  le  nom  de  brevetage.  Le  chlorure  de  potassium  doit  être 
préféré  au  sulfate,  parce  qu’il  change  les  sulfates  de  protoxide  et  de 
sesqui-oxide  de  fer  en  protochlorure  et  en  sesqui-chlorure  de  fer,  qui 
sont  très  solubles. 

L’alun  qui  se  précipite  est  coloré  en  brun  verdâtre  par  la  présence  des 
sels  de  fer  ; on  le  lave  à l’eau  froide  ou  on  le  laisse  égoutter , puis  on 
lofait  dissoudre  dans  de  l’eau  bouillante;  cette  dissolution  se  fait  dans 
une  cuve  en  plomb  ; quand  l'eau  est  saturée  d’alun , on  la  coule  dans 
des  cristallisoirs  en  bois  que  l’on  nomme  niasses,  qui  sont  construits  avec 
de  fortes  douves  en  bois  bien  ajustées  les  unes  contre  les  autres  et  main- 
tenues par  des  cercles  en  fer.  La  dissolution  d'alun  forme  en  se  refroi- 
dissant une  croûte  cristalline  qui  se  dépose  contre  les  parois  du  cristal- 
Kioir.  Après  huit  ou  dix  jours,  on  enlève  les  cercles  en  fer  et  les  douves, 
et  l’on  trouve  une  masse  d’alun  ayant  la  forme  du  cristallisoir:  on  perce 
cette  masse  avec  un  pic , afin  de  laisser  écouler  l’eau-mère. 

, n existe  dans  quelques  contrées  des  schistes  assez  riches  en  matières 
organiques  pour  être  employées  comme  combustibles,  et  qui  laissent  une 
cendre  avec  laquelle  on  peut  préparer  de  l’alun  sans  qu'il  soit  utile  d’y 
ajouter  un  sel  de  potasse. 

En  Silésie , on  se  sert  de  cendres  de  houilles  alumineuses  pour  faire  de 
Talun. 

FakrIeailM  St  l’alu  avec  la  argile*. 

On  fabrique  quelquefois  l’alun  en  traitant  par  l’acide  sulfurique  l’ar- 
gile préalablement  calcinée.  Cette  calcination  a pour  but  de  peroxider  le 
1er  qui  se  trouve  dans  l’argile  et  de  le  rendre  moins  soluble  dans  l’acide 
lulfurique. 

Le  sulfate  d’alumine  ainsi  obtenu  est  précipité  par  le  sulfate  de  po- 
lasK;  il  se  forme  de  l’alun  brut  que  l’on  puriûe  par  la  même^méthode 
qne  l'alun  produit  avec  les  schistes  alumineux. 
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L'alun  est  employé  dans  les  fabriques  de  toiles  peintes  comme  mordant, 
dans  la  préparation  des  jieaux  de  mouton , le  collage  du  papier,  la  cla- 
rification des  liquides;  l'alun  que  l’on  destine  à la  teinture  peut  être 
essayé  avec  le  cyanoferrure  de  potassium  ; si  ce  sel  est  pur,  sa  dissolution 
ne  doit  pas  donner  de  précipité  bleu  quand  on  la  traite  par  le  cyano- 
ferrurc  de  potassium. 

ALUN  BASIQUE. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  une  dissolution  d’alun  avec  de  l’alumine  eu 
g elée,  il  se  précipite  un  composé  cristallin  qui  a reçu  le  nom  d'a/«n  ba- 
siffte.  Ce  sel  a pour  formule  : (K0,S0’),(A1W,S{)’)’,9H0  ; il  présente  la 
môme  composition  que  la  pierre  d’alun  (Alunite)  qui  sert  à préparer  1 a- 
lun  de  Rome. 

ALUN  d’ammoniaque.  (Al*0’,(S0’)*),(AzH*,H0,S(y),2ilH0. 

Ou  obtient  directement  l’alun  ammoniacal  en  unissant  le  sulfate  d’am- 
moniaque au  sulfate  d’alumine;  ce  sel  cristallise  en  octaèdres  comme 
l’alun  de  potasse , avec  lequel  il  est  isomorphe. 

Lorsqu’on  le  calcine,  il  laisse  un  résidu  d’alumine  parfaitement  pure 
(M.  Gay-Lussac). 

Les  propriétés  générales,  la  solubilité  et  les  usages  de  l’alun  d’am- 
moniaque, sont  les  mêmes  que  ceux  de  l’alun  à base  de-  potasse.  On  le 
distingue  de  ce  dernier  sel  par  le  dégagement  d’ammoniaque  qu’il  pro- 
duit lorsqu’on  le  mêle  avec  une  base  alcaline. 

SILICATES  d’alumine. 

Les  combinaisons  de  silice  et  d’alumine  sont  très  abondamment  répan- 
dues dans  la  nature. 

Les  minéraux  qui  ont  reçu  les  noms  de  disthène  on  eyanite,  cmdalousile, 
mode , sillimanite  , sont  des  silicates  d’alumine  anhydres , qui  peuvent 
être  représentés  par  la  formule  (Al*0*)’,(Si0*)*.  La  staurotide  est  un  autre 
silicate  anhydre  ; (APO^,FeH)^)’,SiO’. 

Les  hydrosilicates  d’alumine  sont  très  nombreux , et  comprennent  la 
fahlunite,  Vhalioysite,  \e&  kaolins,  les  argiles,  etc. 

L’histoire  des  silicates  d’alumine  simples  ou  combinés  à d’autres  si- 
licates, constitue  une  des  branches  les  plus  importantes  et  les  plus  éten- 
dues de  la  minéralogie;  nous  ne  pourrions  examiner  avec  détail  ces  nom- 
breux composés  sans  sortir  des  limites  que  nous  impose  cet  ouvrage. 

Nous  ferons  connaître  seulement  les  principales  propriétés  des  argiles 
et  des  feldspaths,  qui  jouent  un  grand  réle  dans  la  fabrication  des  po- 
teries. 
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FELDSPATH. 

Les  minéralogistes  comprennent  sous  la  dénorainalion  générale  de 
feldspath,  des  minéraux  qui  sont  formés  par  la  combinaison  du  silicate 
d’alumine  avec  difTérents  silicates. 

M.  Dufrénoy  partage  les  feldspaths  en  quatre  classes  : 

!•  Les  feldspaths  à base  dépotasse,  (K0,Si0’),(AlW,3Si0’)  (feldspath 
proprement  dit,  ou  orthose  ) ; . 

2*  Les  feldspaths  à base  de  soude  [albite],  (NaO,SiO^),(Aro^,3SiO’); 

3*  Les  feldspaths  à base  de  lithine  [pétalite , (riphaaie],  (LiO,SiO’), 
(AW,3SiO’]  ; 

4*  Les  feldspaths  à base  de  chaux  {labradorite,  anorihite),  (CaO,SiO^), 
(AW,3Siœ). 

Il  arrive  souvent  que  dans  les  feldspaths  une  partie  de  la  base  alcaline 
est  remplacée  par  de  la  chaux,  de  la  magnésie  ; ainsi  la  formule  la  plus 
générale  du  feldspath  orthose  serait  : 

KO  \ 

(,SiO»,(APO*,3SIO»). 

CaO  l 

MgO  ) 

L’orthose,  que  l’on  nomme  ordinairement  feldspath,  peltinzé,  adulaire, 
urthoclate  , cristallise  en  prismes  obliques  rbomboïdaux  : sa  densité  est 
de  2,5,  elle  raye  le  verre , elle  entre  en  fusion  au  feu  du  four  à porce- 
laine , et  donne  un  verre  qui  est  toujours  laiteux. 

L’orthose  est  employée  pour  préparer  la  porcelaine,  dont  elle  forme 
la  couverte  ; elle  est  rarement  pure,  et  se  trouve  ordinairement  méléc 
à du  quartz. 

Le  grenat  est  un  siUcate  double  d’alumine  et  de  chaux  basique,  qui  a 
pour  formule  : 

((CaO)»,SiOî),(Al»0>,Sl05). 

KAOUÏt. 

Les  kaolins  à l’état  brut  sont  des  minéraux  friables , souvent  très 
blancs,  qui  donnent  avec  l’eau  une  pâte  courte. 

Ils  sont  en  général  formés  de  grains  de  quartz  ou  de  sable , de  petits 
fragments  de  silicates  à diverses  bases,  et  d’une  argile  kaolinique  qui  en 
forme  la  partie  essentielle. 

Lorsqu’on  enlève  aux  kaolins,  par  des  lavages,  les  substances  étran- 
gères qu’ils  contiennent , on  obtient  une  argile  kaolinique  présentant 
une  composition  constante,  et  qui,  d’après  les  analyses  de  MM.  Bron- 
gniartet  Malaguti,  peut  être  représenté  par  la  formule  Si(H,AlW,2HO. 

Les  expériences  de  M.  A.  Brongniart  ont  démontré  que  les  kaolüis 
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proviennent  de  la  décomposition  des  roches  feldspathiques  qui  se  sont 
transformées  en  silicates  de  potasse  solubles  dans  l'eau,  et  en  silicate  d’a- 
lumine basique  qui  constitue  le  kaolin. 

M.  Brongniart  a observé,  dans  certaines  carrières,  des  transforma- 
tions successives  du  feldspath  transparent  en  feldspath  opaque,  friable, 
et  enfin  en  kaolin  terreux.  11  a trouvé  des  cristaux  de  feldspath 
changés  complètement  en  kaolin,  et  il  est  parvenu  conjointement  avec 
M.  Malaguti  ii  décomposer  le  feldspath  en  le  soumettant  à l'influence 
de  l’électricité. 

Il  existe  en  France,  dans  les  environs  de  Saint-Yrieix,  près  Limoges, 
un  gîte  de  kaolin,  qui  sert  à alimenter  un  grand  nombre  de  manufactures 
de  porcelaine. 

ARGILES. 

Les  argiles  se  trouvent  en  général  à la  base  des  formations  sédimen- 
taires,  entre  le  grès  et  les  ciilcaires. 

On  donne  le  nom  d’argiles  à des  substances  éminemment  plastiques 
lorsqu'elles  sont  imbibé-es  d’eau. 

Les  argiles  étant  débarrassées  par  des  lavages  des  substances  étran- 
gères qu’elles  contiennent , peuvent  être  représentées  pur  un  silicate  d’a- 
lumine de  composition  très  variable,  renfermant  de  18  à 39  p.  tüO  d’a- 
lumine, U6  à 67  p.  100  de  silice,  et  6 à 19  p.  100  d’eau. 

Les  argiles  contiennent  ordinairement  des  matières  étrangères , telles 
que  des  débris  de  roches  feldspathiques  , du  quartz , des  pyrites,  du  car- 
bonate de  chaux , des  traces  de  substances  organiques  , de  la  silice 
libre,  etc. 

La  proportion  de  potasse  contenue  dans  les  argiles  peut  s’élever , 
d’après  M.  Mitschorlich,  jusqu’à  U p.  0/0. 

M.  Brongniart  divise  les  argiles  en  deux  variétés  principales  : l'argile 
plastique  et  l'argile  figuline. 

L’argile  plastique  se  trouve  tantôt  à la  base  des  terrains  tertiaires , 
tantôt  dans  la  formation  néocomienne , tantôt  dans  les  formations  car- 
bonifères ; elle  est  infusible  à une  température  de  129*  (Wedg.).  Son 
extrême  plasticité  sert  à la  désigner.  Elle  forme  la  base  des  poteries  de 
grès,  des  pâtes  de  faïences  fines. 

L’argile  figuline  est  moins  tenace  que  l'argile  plastique  ; elle  contient 
au  maximum  de  5 à 6 p.  0/0  de  chaux  ; elle  prend  une  teinte  rouge  sous 
l’influence  d’une  température  élevée  ; elle  se  rapproche  des  marnes  par  sa 
composition.  Elle  est  employée  dans  la  fabrication  des  faïences  com- 
munes, des  terres  cuites , des  briques,  etc. 

L’argile,  dans  son  contact  avec  l’eau,  parait  grasse;  mais  elle  se  délaie 
ensuite  et  forme  une  pâte  liante  et  ductile  ; cette  propriété  fait  employer 
l’argile  dans  la  confection  des  poteries  Soumise  à la  calcination,  elle  perd 
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son  eau,  se  fendille  , éprouve  un  retrait  considérable  , et  devient  assez 
dure  pour  faire  feu  au  briquet. 

Si  l’argile  était  entièrement  pure,  elle  serait  infusible  aux  tempéra- 
tures les  plus  élevées  qu’on  peut  produire  dans  les  fourneaux  ; mais  la 
chaux , la  potasse  et  l’oxide  de  fer  qu’elle  contient  toujours  lui  donnent 
de  la  fusibilité. 

Les  acides  azotique  et  chlorhydrique  agissent  assez  lentement  sur  les 
argiles , et  dissolvent  l’alumine  ; l’acide  sulfurique  au  contraire  les  at- 
taque rapidement. 

Certaines  argiles,  après  avoir  été  légèrement  chauffées , sont  plus  faci- 
lement attaquées  par  les  acides  que  lorsqu'elles  sout  crues.  Mais  quand 
ou  les  calcine  plus  fortement , elles  deviennent  presque  inattaquables. 

Quand  une  argile  a été  soumise  à l’action  d’un  acide  qui  lui  a enlevé 
une  certaine  dose  d’alumine,  et  qu’on  la  traite  ensuite  par  une  dissolu- 
tion étendue  de  potasse,  on  dissout  une  quantité  de  silice  proportionnelle 
à celle  de  l'alumine  qui  a été  dissoute.  L’argile  se  comporte  donc  ici 
comme  un  véritable  silicate  d’alumine. 

Les  dissolutions  alcalines  très  étendues  sont  sans  action  sur  les  argiles; 
mais  les  alcalis  calcinés  avec  les  argiles  donnent  naissance  à des  silicates 
et  à des  aluminates  alcalins,  solubles  dans  les  acides. 

Quelques  minéralogistes,  et  principalement  M.  Mitscherlich , admettent 
que  l’argile  tire  son  origine  du  feldspath,  dont  la  décomposition  aurait  été 
déterminée  par  l’action  des  pyrites.  Cette  décomposition  doit  avoirété  faite 
loin  des  terrains  où  se  rencontrent  actuellement  les  argiles  ; en  effet,  les 
Laolins  se  trouvent  toujours  près  des  roches  feldspathiques , tandis  que 
les  argiles  sont  en  général  déposées  en  amas  dans  des  terrains  de  sédiment, 
éloignés  des  feldspaths. 

MARNES. 

Les  marnes  sont  des  matières  terreuses , essentiellement  composées 
d’argile , de  carbonate  de  chaux  et  de  silice,  dans  des  proportions  très 
variables.  Elles  sont  employées  dans  la  fabrication  des  faïences  et  des 
terres  cuites.  Elles  font  effervescence  avec  les  acides,  donnent  avec  l’eau 
une  pâte  courte , et  sont  plus  ou  moins  fusibles. 

On  les  distingue  en  marnes  argileuses,  marnes  calcaires,  marnes  limo- 
neuses. 

Les  marnes  ayant  la  propriété  de  se  déliter  à l’air , servent  dans  l’agri- 
culture pour  diviser  les  terres  trop  argileuses;  elles  fournissent  en  outre  à 
la  terre  l’élément  calcaire  utile  à la  végétation. 

OCRES. 

On  donne  le  nom  d’ocres  à des  argiles  colorées  par  de  l’hydrate  de 
peroxide  de  fer  ; l’ocre  rouge  n’est  autre  chose  que  de  l’ocre  jaune  cal- 
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cinré  : on  rencontre  cependant  quelquefois  des  ocres  rouges  natu- 
relles. 

La  composition  des  ocres  est  ti^  variable  : les  ocres  de  Saint-Georges , 
de  Saint-Amand  , contiennent,  d’après  M.  Berthier,  de  23  à 26  p.  100 
d'oxide  de  fer. 

La  terre  d’ombre  est  un  hydrate  de  peroxide  de  fer , mélangé  à des 
proportions  variables  d’argile  et  d’hydrate  de  peroxide  ou  de  sesqui-oxide 
de  manganèse. 

TERHE  A FOl’LON. 

On  emploie,  dans  le  dégraissage  des  laines  et  des  draps , une  argile  qui 
porte  le  nom  de  terre  à foulon  ; avant  d’étre  appliquée  k cet  usage,  la  terre 
à foulon  est  soumise  à un  lavage , qui  la  débarrasse  des  cailloux  qu’elle 
contient  ordinairement. 

En  mettant  de  la  terre  k foulon  sur  un  drap  graissé  que  l’on  passe  en- 
suite au  cylindre , l'argile  absorbe  par  sa  capillarité  toute  la  matière 
grasse  du  drap. 


GLUCINIUM. 

Ce  métal  a été  obtenu  par  M.  Wœbler,  en  décomposant  le  chlorure  do 
glucinium  par  le  potassium.  On  le  désigne  quelquefois  sous  le  nom  de 
Glucivm  et  de  /lerylfium. 

Le  glucinium  ressemble  beaucoup  à l’aluminium  ; il  ne  s’oxide  pas  a 
l’air,  et  ne  décompose  pas  l’eau  môme  bouillante,  Il  brûle  dans  l’oxigènc 
avec  un  vif  éclat , comme  l’aluminium. 

OXIDE  DE  GLCCINIUM.  — GLÜCIXE.  GllO*. 

La  glueine  a été  découverte  par  Vauquelin  en  1797.  On  la  retire  en 
général  de  l’émeraude  et  particulièrement  de  l’émeraude  de  Limoges,  qui 
doit  être  considérée  comme  un  silicate  double  de  glueine  et  d’alumine 
basique  (GlW,SiO’),(Al’0’,SiO*)  contenant  en  outre  de  la  chaux , du 
chrome  et  du  fer. 

Pour  préparer  la  glueine , on  réduit  l’émeraude  en  poudre  fine , et  on 
la  calcine  avec  trois  fois  son  poids  de  pota.sse  caustique.  La  masse  est  re- 
prise par  l’acide  chlorhydrique,  et  la  liqueur  est  évaporée  à siccité;  on 
sépare  ainsi  une  grande  quantité  de  silice.  En  ajoutant  ensuite  un  excès 
de  carbonate  d’ammoniaque  dans  la  liqueur  filtrée,  on  précipite  la 
chaux  , l’alumine  et  les  oxides  de  chrome  et  de  fer,  tandis  que  la  glueine 
reste  en  dissolution  à l’état  de  pureté. 

M.  lîerthier  a proposé  la  miHliode  suivante  pour  obtenir  la  glueine 
complètement  exempte  d’alumine:  les  bases  terrouses  sont  d’abord  préci- 
pitées par  l’ammoniaque;  le  précipité  est  truité  par  une  dissolution  cou- 


Digiiized  by  Google 


CARACTÈRES  DBS  SELS  DE  GLUCIRE.  215 

centrée  de  potasse  qui  dissout  les  terres  et  laisse  le  peroxide  de  fer.  La 
dissolution  est  saturée  par  l’acide  chlorhydrique , puis  décomposée  par 
l'ammoniaque  ; il  se  forme  un  précipité  de  gluciiic  et  d’alumine  que  l’on 
traite  par  de  l'acide  sulfureux;  les  deux  oxides  se  dissolvent  ; en  faisant 
ensuite  bouillir  la  liqueur,  toute  l'alumine  se  précipite  tandis  que  la 
glucine  reste  en  dissolution  dans  l’excès  de  carbonate  d’ammoniaque  : 
une  ébullition  suffisante  détermine  ensuite  le  dépdt  du  carbonate  de 
glucine  : ce  dernier  sel,  soumis  à la  calcination,  donne  la  glucine  pure. 

La  glucine  présente  une  grande  ressemblance  avec  l'alumine  ; elle  est 
blanche,  insoluble  dans  l’eau,  infusible.  Sa  densité  est  de  2,9  : elle  se 
dissout  dans  les  alcalis  fixes.  Cette  dissolution  étendue  d’eau  laisse  dé- 
poser complètement  la  glucine  quand  on  la  fait  bouillir  pendant  un 
certain  temps. 

La  glucine,  exposée  à l’air,  se  carbonate  ; ce  que  ne  fait  pas  l’alumine. 

Elle  décompose  à chaud  les  sels  ammoniacaux  et  se  substitue  à l’am- 
moniaque. 

CARACTÈRSS  DES  SELS  DE  GLUCINE. 

Les  sels  do  glucino  ont  une  saveur  douce  et  astringente.  Ils  sont  pré- 
cipités par  la  potasse,  la  soude  et  les  carbonates  alcalins  ; le  précipité  est 
soluble  dans  un  excès  de  ces  réactifs. 

La  propriété  caractéristique  des  sels  de  glucine  est  de  former  avec 
l'ammoniaque  un  précipité  blanc,  gélatineux , soluble  dans  un  excès  de 
carbonate  d’ammoniaque  ; on  peut  ainsi  les  distinguer  des  s<‘ls  d’alumine 
qui , sous  l’influence  du  carbonate  d’ammoniaque , donnent  un  précipité 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif.  Le  cyanoferrurc  de  potassium  ne  pré- 
cipite pas  les  sels  de  glucine. 

Les  sels  de  glucine  ne  forment  pas  d’alun  quand  on  les  traite  par  le 
sulfate  de  potasse  ; ils  ne  deviennent  pas  bleus  comme  les  sels  d’alumine 
lorsqu’on  les  calcine  avec  l’azotate  de  cobalt. 

CnLORURB  DE  GLDCIMDM.  Gl’CI*. 

Ce  chlorure  ressemble  au  chlorure  d’aluminium , et  on  on  li^  prépare 
d’une  manière  semblable.  Il  est  blanc,  fusible , volatil , déliquescent  ; .sa 
dissolution  se  décompose  par  l'évaporation  en  acide  chlorhydrique  et  en 
glneine.  Le  chlorure  de  glucinium  cristallise  avec  12  équivalents  d’eau. 

«CIPDRB  DE  GLDCINfOM.  Gl*S*. 

Le  glucinium  s’enflamme  dans  la  vapeur  de  soufre , et  produit  une 
uM-sse  grise,  agglutinée,  qui  a pour  formule  Gl’S’.  I.e  sulfure  de  glucinium 
hydraté  se  prépare  en  versant  un  sulfhydrate  de  sulfure  alcalin  dans  du 
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chlorure  de  glucinium;  il  se  dégage  de  l'acide  sulfhydrique,  et  on  voit 
se  précipiter  une  matière  blanche , gélatineuse , qui  parait  être  du  sulfure 
de  glucinium  hydraté. 

SULFATE  DE  GLUCINE.  Gl*0*,(SC)*y,12H0. 

Ce  sel  cristallise  en  gros  octaèdres,  très  solubles,  qui  contiennent  12 
équivalents  d'eau.  Il  existe  plusieurs  sulfates  basiques  de  glucine. 

CARBONATE  DE  GLUCINE.  G1’0’,C0*,5H0. 

On  obtient  ce  sel  basique  par  précipitation  ; il  est  soluble  dans  un  excès 
de  carbonate  alcalin. 

Les  principaux  minéraux  qui  contiennent  la  glucine  sont  : 

ïj émeraude  , le  béryl,  Vaitjue-marine  (Gl*O’,Si0’),(Al’O>,SiO’)  ; l'cu- 
clase  (GlK)>)’,Si0^,(Al*0’)*,Si0’,  la  cymophane  ou  chrytobéryl , qui  est 
composé  d'un  équivalent  de  glucine  et  de  3 équivalents  d'alumine  et  qui 
contient  en  outre  de  petites  quantités  de  protoxide  de  fer  et  d'acides  silici- 
que  et  titanique. 

La  couleur  verte  de  l’émeraude  est  due  à des  traces  d'oxide  de  chrome. 


ZIRCONIUM. 

Klaproth  a découvert  en  1789  la  zircone  (oxide  de  zirconium)  dans 
une  pierre  précieuse  de  l’ile  de  Ceylan,  nommée  Zircon , qui  est  un  sili- 
cate de  zircone  (Zr*0*,Si0’)  ; il  a trouvé  plus  tard  la  zircone  dans  \’//ya- 
c/WAp , minéral  transparent  et  d’un  rouge  foncé,  qui  présente  la  même 
composition  que  les  zircons. 

Le  zirconiumse  présente  sous  la  forme  d’une  poudre  noire,  qui  devient 
brillante  sous  le  brunissoir;  il  ne  conduit  pas  l’électricité , et  il  entre  dif- 
ficilement en  fusion.  Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  s’enflamme  bien  au- 
dessous  du  rouge,  et  se  transforme  en  oxide  de  zirconium.  Le  iiitre  ou  le 
chlorate  de  potasse  ne  l'oxident  que  lentement , même  à la  température 
rouge.  11  est  au  contraire  oxidé  rapidement  lorsqu'on  le  chauffe  avec  des 
alcalis  libres  ou  carboiiatés , ou  même  avec  du  borax. 

Les  acides  chlorhydrique,  sulfurique , azotique  et  l'eau  régale  n’at- 
taquent pas  sensiblement  le  zirconium  ; l’acide  fluorhydrique  est  le  seul 
acide  qui  le  dissolve  rapidement.  On  prépare  le  zirconium  en  chauffant 
au  rouge  dans  un  creuset  de  fer  le  'fluorure  double  de  zirconium  et  de 
IKitassium  avec  du  potassium  ; il  se  forme  du  fluorure  de  potassium  et 
du  zirconium  métall'ique.  La  masse  est  traitée  par  l’eau  ; mais  le  zirco- 
nium ayant  la  propriété  de  rester  eu  suspension  dans  ce  liquide,  se  laisse 
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laver  difGcilement.  On  doit  ajouter  à l’eau  de  lavage  une  certaine  quan- 
tité de  chlorhydrate  d’ammoniaque,  qui  détermine  le  dépdt  du  zirccmium; 
ce  métal  est  ensuite  débarrassé  du  chlorhydrate  d’anunoniaque  par  des 
lavages  à l'alcool. 

ZIRCONE,  OXIDE  DE  ZIRCONIUM.  ZnO*. 

On  ne  connaît  jusqu’à  présent  qu’une  seule  combinaison  de  zirconium 
etd'oxigène , à laquelle  on  donne  le  nom  de  Zircone. 

Cette  base  s’extrait  ordinairement  des  hyacinthes  qui  se  trouvent  en 
abondance  dans  les  sables  du  ruisseau  d’Expailly  (Haute-Loire). 

On  calcine  les  hyacinthes  au  creuset  d’argent  avec  trois  fois  leur 
poids  de  potasse.  La  masse  est  reprise  par  l’acide  chlorhydrique , et  sou- 
mise à une  évaporation  à sec  pour  séparer  la  silice.  Le  résidu  est  traité 
par  l’eau , qui  dissout  les  chlorures  de  zirconium  et  de  fer.  On  précipite 
le  peroxide  de  fer  et  la  zircone  par  l’ammoniaque , et  on  traite  ensuite 
ces  oxides  par  l’acide  oxalique , qui  dissout  l’hydrate  de  sesqui-oxide 
de  fer,  et  laisse  la  zircone  à l’état  d’oxalate  insoluble.  Ce  dernier  sel 
soumis  à la  calcination  donne  la  zircone  pure.  M.  Wœhler  a indiqué 
un  autre  procédé , qui  consiste  à mêler  avec  du  sucre  la  poudre  de 
zircone  réduite  à un  grand  état  de  ténuité , à carboniser  ce  mélange 
dans  un  creuset,  et  à le  soumettre  à un  courant  de  chlore,  à une  tempé- 
rature rouge , dans  un  tube  de  porcelaine.  Il  se  produit  du  chlorure  de 
silicium  qui  se  dégage  en  raison  de  sa  grande  volatilité , et  du  chlorure 
de  zircouiuna  qui  se  condense  dans  les  parties  du  tube  les  moins  chaudes. 
On  dissout  ce  dernier  chlorure  dans  l’eau,  et  on  en  précipite  la  zircone 
par  l’ammoniaque. 

La  zircone  est  blanche,  insipide,  inodore,  insoluble  dans  l’eau  ; lors- 
qu’on la  chauffe , elle  devient  très  dure,  et  peut  alors  rayer  le  verre. 

La  zircone , calcinée  au  rouge,  produit  un  vif  dégagement  de  lumière, 
et  devient  insoluble  dans  les  acides,  excepté  toutefois  dans  l'acide  sul- 
furique concentré  ; elle  est  légèrement  soluble  dans  le  carbonate  d’am- 
mouiaque,  et  dans  les  bicarbonates  alcalins. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  ZIRCONE. 

Les  sels  de  zircone  ont  une  saveur  astringente,  sans  arrière-goût  mé- 
tallique. 

Potaste.  — Précipité  blanc  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammmiaqtte.  — Même  réaction. 

Carbanatet  et  bicarbonate»  de  pota»»e , de  toude  et  d'ammoniaque.  — 
Précipité  blanc  un  peu  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

S^dfate  de  potasse.  — Une  dissolution  concentrée  de  ce  sel  produit  au 
bout  de  quelque  temps  un  précipité  blanc,  peu  soluble  dans  l’eau  et  les 
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acides  quand  il  s'est  formé  à chaud.  Cette  propriété  distingue  surtout  la 
zircoiie  des  autres  terres. 

Cyanoferrvre  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Cyanoferride  de  jmtassium.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d'ammoniayue.  — Précipité  blanc  d’hydrate  de  zircone. 
Acide  suipiydrique.  — Pas  de  pn'-cipité. 

Les  sels  de  zircone  i)résentent  une  certaine  analogie  avec  ceux  d’alu- 
mine ; toutefois  la  zircone  diffère  de  l'alumine  en  ce  qu’après  avoir  été 
précipitée  par  l'ammoniaque,  elle  est  insoluble  dans  un  excès  de  potasse, 
et  soluble  dans  les  bicarbonates  alc.alins.  L’infusion  de  noix  de  galle 
produit  un  précipité  jaune  dans  les  sels  de  zircone. 


THORIÜM  Oü  THORESIÜM. 

Ce  métal  a été  découvert  par  M.  Berzélius,  dans  le  minéral  appelé 
thorite,  qui  contient  67  p.  0/0  de  thorine  (oxide  de  thorinium),  et  en 
outre  de  la  silice,  de  la  chaux,  de  la  magnésie,  des  oxides  de  fer,  de  man- 
ganèse, d’uranium,  de  plomb,  d’étain. 

On  prépare  le  thorinium  en  d('composant  par  le  potassium  le  chlorure 
de  thorinium,  ou  le  fluorure  double  de  thorinium  et  de  potassium. 

Ce  métal  présente  une  grande  analogie  avec  l’aluminium;  il  n’est 
oxidé,  ni  dans  l’eau  froide,  ni  dans  l’eau  chaude;  il  prend  feu  au-dessous 
du  rouge,  et  brûle  avec  un  vif  éclat.  11  est  atbtqué  assez  lentement  par 
les  acides  ; mais  l’acide  fluorhydrique  le  dissout  avec  fiicilitc;  les  alcalis 
n’exercent  aucune  action  sur  lui. 

Le  thorinium  ne  s’unit  qu’en  une  seule  proportion  avec  l’oxigène  pour 
former  la  thorine. 

THORIÎfB.  — OXIDE  DE  THORIMOM.  ThO. 

Pour  séparer  la  thorine  des  autres  bases  avec  lesquelles  ellç  est  mé- 
langée, on  profite  de  la  propriété  que  possède  le  sulfate  do  thorine  d’être 
moins  soluble  à chaud  qu’à  froid  ; lorsqu’on  fait  bouillir  une  dissolution 
contenant  du  sulfate  de  thorine  , on  voit  ce  sel  se  précipiter  en  une 
masse  blanche  , molle  et  peu  compacte.  Ce  sulfate,  calciné  fortmimit, 
donne  de  la  thorine  pure. 

La  thorine  est  blanche,  insoluble  dans  l’eau  ; c’est  le  plus  pesant  de 
tous  les  oxides  terreux  ; son  poids  spécifique  est  de  9,à02  ; elle  se  com- 
bine avec  l’eau,  et  forme  un  hydrate  (ThO, HO),  qui  est  insoluble  dans 
les  alcalis,  soluble  dans  les  carbonates  alcalins  et  dans  tous  les  acides  ; 
toutefois  la  thorine  calcinée  cesse  d’étre  soluble  dans  les  acides,  excepté 
dans  l’Mide  sulfurique. 


Digitized  by  Google 


YTT8IUM.  — ERmUM.  — TBRBICM. 


219 


CARACTÈRES  DES  SELS  DE  THORINB. 

Les  sels  de  thorine  sont  incolores  ; leur  saveur  est  astringente. 

Potasse.  — Précipité  blanc  gélatineux , insoluble  dans  un  excès  de 
réactif,  ne  se  colorant  jws  à l'air. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

Carbonates  de  jiotasse,  de  soude  et  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc,  so- 
luble dans  un  excès  de  réactif,  surtout  quand  la  dissolution  des  carbo- 
nates est  très  concentrée. 

Phosphate  de  soude,  acide  oxalique,  cyanofemtre  de  potassium.  — Pré- 
cipité blanc. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Sulfate  de  potasse,  — Ce  sel  précipite  la  tliorine  à l’état  de  sulfate 
double  de  thorine  et  de  potasse,  surtout  lorsque  le  sulfate  de  potasse  est 
ajouté  en  excès. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  blanc  d’hydrate  de  thorine. 

Acide  sulfhydrique.  — Pas  de  précipité. 

La  thorine  se  distingue  des  autres  terres  par  les  caractères  suivants;' 

1*  Son  sulfate  est  rnoins  soluble  à chaud  qu’à  froid  ; 

2°  Elle  diffère  de  l’alumine  et  de  la  glucinc  en  ce  qu’elle  est  insoluble 
dans  la  potas.se  ; 

3*  On  la  distingue  de  l’yttria  par  la  propriété  qu’elle  possède  de  former 
un  sulfate  double,  insoluble  dans  une  dissolution  saturée  de  sulfate  de 
potasse  ; 

4’  Elle  diffère  de  la  zirconc  en  ce  que  scs  dissolutions  sont  précipitées 
en  blanc  par  le  cyanoferrure  de  potassium  ; tandis  que  les  dissolutions  de 
ârcone  ne  sont  pas  précipitées  par  ce  réactif  ; 

5°  La  thorine 'se  distingue  de  la  magnésie  en  ce  que  ses  sels,  rendus 
préalablement  acides,  sont  précipités  par  l’ammoniaque;  la  magnésie 
n’est  pas  précipitée. 

Traitée  au  clulumeau  par  le  borax  ou  par  le  phosphate  de  soude  et 
d'ammoniaque,  la  thorine  se  dissout  en  petite  quantité,  et  donne  un  glo- 
bule limpide,  qui  devient  d’un  blanc  laiteux  en  se  refroidissant. 


YTTRIUM.  — RRBIÜM.  — TERBIUM. 

L’yttrium  est  à peine  connu  ; on  l’extrait  en  décomposant  le  chlorure 
d'yttrium  par  du  potassium.  Il  ne  a’oxide  pas  à l'air  ; mais  à une  tem- 
pérature élevée,  il  brûle  avec  une  vive  incandescence. 

11  ne  se  combine  à l’oxigène  qu’eu  une  seule  proportion,  et  forme  une 
base  que  l’on  nomma  yttria. 
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YTTRIA. 


YTTttlA.  — OXIDE  d’yTTIULM.  YO. 

Cette  base  est  incolore , d’un  blanc  de  lait  après  la  calcination;  elle 
se  dissout  plus  lentement  dans  les  acides  concentrés  que  dans  les  acides 
étendus  : ses  dissolutions  ont  d’abord  une  saveur  franchement  sucrée, 
puis  astringente. 

L’yttria  forme  avec  l’acide  sulfurique  un  sel  incolore,  qui  cristallise  en 
petits  cristaux  compactes. 

L’azotate  d’yttria  est  blanc  et  cristallisable. 

Le  chlorure  d’yttrium  est  déliquescent,  et  ne  parait  pas  volatil. 

On  a donné  pendant  longtemps  le  nom  d’ Yltria  à un  corps  dans 
lequel  M.  Mosander  a découvert  récemment  deux  bases  nouvelles  : 
l'erii'ne (oxide d’erbium),  la  terbinc  (oxide  de  terbium). 

L’ytlria  impure,  c’est-à-dire  le  mélange  d’yttria  pure,  d’erbine  et  de 
terbine , se  prépare  par  la  méthode  que  nous  allons  décrire. 

On  trouve  en  Suède , dans  une  mine  de  feldspath , un  minéral  noir , 
qui  a reçu  le  nom  de  Gadolinite. 

Cette  substance  est  réduite  en  poudre,  et  traitée  par  l’eau  régale;  la 
liqueur,  évaporée  à sec,  laisse  précipiter  la  silice  sous  forme  gélatineuse. 
On  reprend  le  résidu  de  l’évaporation  par  l’eau,  et  l’on  verse  dans  la 
dissolution,  goutte  à goutte,  de  l’oxalate  d’ammoniaque  jusqu’à  ce 
qu’il  ne  se  forme  plus  de  précipité.  La  glucine  et  l’oxide  de  fer  restent  en 
dissolution.  Le  précipité  se  compose  d’oxalates  de  cérium,  de  lanthane, 
d’yttria  , contenant  une  trace  d’oxalates  de  manganèse  et  de  chaux. 
Ces  oxalates  sont  soumis  à la  calcination  et  donnent  comme  résidu  un 
mélange  de  différentes  terres  qui  est  repris  par  l’acide  chlorhydrique.  On 
fait  dissoudre , dans  la  liqueur  acide , du  sulfate  de  potasse  jusqu’à  satu- 
ration : ce  sel  détermine  la  précipitation  des  sulfates  doubles  de  cérium  et 
de  lanthane.  On  sépare  ces  deux  sels  par  filtration  ; et  la  liqueur,  préci- 
pitée par  l’oxalate  de  potasse,  donne  de  l’oxalalc  d’yttria  qui  retient  en- 
core des  traces  de  manganèse  et  de  chaux. 

Pour  enlever  l’oxide  de  manganèse  et  la  chaux , on  fait  dissoudre  l’yt- 
tria impure  dans  de  l’acide  azotique,  on  évapore  la  liqueur  à sec,  et  l’on 
chauffe  légèrement  de  manière  à transformer  l’azotate  de  manganèse  en 
sesqui-oxide  insoluble  ; la  liqueur  filtrée  est  traitée  par  l’ammoniaque , 
qui  précipite  l’yttria  et  laisse  la  chaux  en  dissolution. 

CARACTÈRES  DES  SELS  D’yTTRIA. 

Potaite.  — Précipité  blanc , insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammonùupie.  — Même  réaction. 

CarboHotes  et  bicarbonate»  dépotasse,  de  soude  et  d'animoniaque.  — Préci- 
pité blanc , se  dissolvant  dans  un  excès  de  réactif. 
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CiRACTillES  DES  SELS  d'yTTRIA. 

Acide  oxalique.  — Précipité  blanc. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

Cyanoferride  de  potassitmt.  — Pas  de  précipité. 

SulfAydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  d’hydrate  d'yttria. 

Acide  sut /hydrique.  — Pas  de  précipité. 

Les  caractères  que  nous  venons  de  donner  appartiennent  au  mélange 
d’oiides  d’yttrium , d’erbium  et  de  terbium. 

Pour  séparer  ces  trois  métaux  les  uns  des  autres , on  peut  employer 
les  méthodes  suivantes  : 

1*  On  profite  de  l’inégale  afânité  de  leurs  oxides  pour  les  différents 
acides.  Si  l’on  dissout  l’yttria  impure  dans  de  l’acide  azotique,  et  que  l’on 
ajoute  lentement  de  l’ammoniaque  dans  la  liqueur  en  ayant  soin  de  frac- 
tionner les  précipités , on  obtient  des  corps  qui  jouissent  de  propriétés 
différentes. 

Les  oxides  qui  se  précipitent  en  premier  lieu  deviennent  par  la  calcina- 
tion d'un  jaune  foncé,  tandis  que  les  derniers  restent  blancs  après  la 
calcination . Les  premiers  précipités  contiennent  les  oxides  d’erbium  et  de 
terbium  ; les  derniers  doivent  être  considérés  comme  de  l’oxide  d’yttriunt 
presque  pur. 

2*  On  peut  aussi  employer,  d’apres  M.  Mosander,  le  bi-oxalate  de  po- 
tasse pour  séparer  les  unes  des  autres  ces  trois  bases , qui  se  précipitent 
successivement  et  dans  le  même  ordre  que  précédemment , à l’état 
d’oxalates  insolubles. 

3’  Lorsqu’on  agite  un  mélange  d’oxides  d’yttrium,  de  terbium  et  d’er- 
bium avec  de  l’acide  sulfurique  très  étendu , l’oxide  d’yttrium  entre  d’a- 
bord en  dissolution , tandis  que  les  oxides  de  terbium  et  d’erbium  ivstent 
à l’état  insoluble.  On  dissout  ces  deux  derniers  oxides  dans  de  l’acide 
azotique , et  l’on  sature  la  liqueur  avec  du  sulfate  de  potasse.  L’oxide 
d’erbium  se  précipite  à l’état  de  sel  double  peu  soluble,  tandis  quel’oxide 
de  terbium  reste  en  dissolution  dans  la  liqueur.  Il  est  alors  facile  d’isoler 
ces  deux  oxides  de  leurs  sels  doubles  au  moyen  de  la  potasse , qui  les 
précipite  à l’état  d’hydrate. 

La  terbine  forme , avec  les  acides , des  sels  dont  la  saveur  est  sucrée  et 
astringente  ; le  sulfate  et  l’azotate  cristallisent  facilement  ; ces  sels  prennent 
souvent , par  la  dessiccation , une  teinte  rouge  améthyste  : le  sulfate  de 
terbium  s’eflleurit  très  facilement. 

L’erbine , à l’état  anhydre , est  d’un  jaune  foncé.  Elle  se  décolore  dans 
uu  courant  d’hydrogène,  et  reprend  sa  coloration  jaune  quand  on  la 
chauffe  au  contact  de  l’air.  Elle  forme  avec  l’ackle  sulfurique  un  sulfate 
cristallisable , incolore , qui  ne  s’effleurit  pas  à l’air  ; ce  qui  la  distingue 
de  la  terbine,  dont  le  sulfate  est  efllorescent. 
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CÉaiüM.  — UNTHUn.  — mDTMl. 


CÉRIUM.  — LAJVTHANE.  — DIDYME. 

Le  Cérium  fut  découvert  en  1809  par  MM.  Berzciius  et  Uisinger  dans  la 
cérite  (silicate  d’oxide  de  cérium).  Plus  tard , on  trouva  le  cérium  dansla 
gadolinite,  l’orthite,  l'allanitc,  l’yttro-cérite , le  fluorure  de  cérium,  etc. 

En  1839 , H.  Mosander  découvrit  dans  la  cérite  deux  nouveaux  mé- 
taux, qu’il  nomma  Lanthane  et  Didyme.  Ces  deux  derniers  métaux  ac- 
compagnent toujours  le  cérium  ; mais  on  trouve  plus  de  lanthane  dans 
les  gadulinites , et  plus  de  didyme  dans  les  orlhites  des  environs  de 
Stockholm. 

Le  cérium , le  lanthane  et  le  didyme  présentent  un  très  grand  nombre 
de  propriétés  communes,  qui  rendent  leur  séparation  très  difficile. 

Le  cérium , le  lanthane  et  le  didyme  forment  avec  l’oxigène  des  oxides, 
qui  sont  irréductibles  par  l’hydrogène  et  le  potassium.  Le  carbone  dé- 
compose ces  oxides,  mais  produit  eu  meme  temps  des  carbures  de  cérium, 
delantlianc  et  de  didyme.  Pour  isoler  ces  trois  métaux,  il  faut  décom- 
poser leurs  chlorures  anhydres  par  le  potassium. 

Le  cérium , le  lanthane  et  le  didyme  se  présentent  en  poudre  grise , très 
réfractaire  et  fixe,, acquérant  un  certain  brillant  par  le  frottement,  et 
d’une  grande  oxidabilité.  Us  décomposent  l’eau  à 100°  ; le  dégagement 
d’hydrogène  est  très  rapide.  Aussi  lorsqu’on  a chauffé  avec  du  (xitassium 
les  chlorures  de  cérium,  de  lantlianc  et  de  didyme,  vaut-il  mieux  traiter 
la  masse  qui  eu  résulte  par  l’alcool  à 90°  centésimaux  que  par  l’eau,  pour 
enlever  le  chlorure  de  potassium  et  isoler  les  métaux  à l'état  de  pureté. 

Les  sels  de  cérium,  de  lanthane  et  de  didyme  présentent  avec  les  réac- 
tifs ordinaires  des  caractères  qui  permettent  de  distinguer  ces  sels  des 
autres  dissolutions  salines,  mais  qui  ne  suffisent  pas  pour  les  distinguer 
les  uns  des  autres. 

Nous  allons  reproduire  ici  les  caractères  qui  avaient  été  assignés  au 
mélange  de  ces  trois  métaux,  à l’époque  où  l’on  considérait  les  disso- 
lutions de  cérium  comme  ne  contenant  qu’un  seul  métal. 

CÀRACTàKES  COHHUNS  AUX  MÉLANGES  DE  SELS  DE  GÉBIUM , 

DE  LANTHANE  ET  DE  DIDYME. 

Ces  sels  sont  sucrés  et  astringents,  sans  arrière-goût  métallique. 

Potatse,  soude,  ammoniaque.  — Précipité  blanc,  volumineux,  insoluble 
dans  un  excès  d’alcali. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc  sale,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Pas  de  précipité. 
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Carbonate  de  $oude  et  de  potasse.  — Précipité  blanc,  volumineux,  inso- 
luble dans  un  excès  de  carbonate  alcalin . 

Oxalates  et  acide  oxalique.  — Précipité  blanc,  pulvérulent,  insoluble 
dans  l'acide  acétique. 

Cyanoferrure  de  potassium. — Précipité  blanc,  pulvérulent,  qui  se  forme 
même  dans  des  dissolutions  très  étendues. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Sulfate  de  potasse.  — Précipité  blanc,  cristallin,  à peine  soluble  dans 
l’eau.  Dans  des  liqueurs  étendues,  ce  précipité  ne  se  forme  qu’aprës  une 
agitation  prolongée. 

Les  sulfates  de  lanthane , de  cérium  et  de  didyme  sont  plus  solubles 
i froid  qu’à  chaud. 

M.  Hosander  a pu  récemment  opérer  la  séparation  du  cérium,  du  lan- 
thane et  du  didyme  ; nous  ferons  connaître  les  principales  combinaisons 
formées  par  ces  trois  métaux . 

OXIDES  DE  céau’M. 

On  prépare  le  protoxide  de  cérium  CeO  à l’état  d’hydrate,  en  précipi- 
tant par  l’anunoniaque  caustique  le  protochlorure  de  cérium.  Cet  oxide 
est  blanc  au  moment  de  sa  précipitation  et  devient  jaune  au  contact  de 
l’air  ou  par  l’action  du  chlore.  Cette  propriété  distingue  le  protoxide  de 
cérium  de  l’oxide  de  lanthane , qui  reste  incolore  lorsqu’on  le  soumet 
à l’influence  du  chlore. 

Le  protoxide  de  cérium  anhydre  n’est  pas  connu  à l’état  de  liberté. 
Quand  on  calcine  le  carbonate  de  protoxide  de  cérium,  il  se  dégage  un 
mélange  d’acide  carbonique  et  d'oxide  de  carbone,  et  le  résidu  est  du 
sesqui-oxide  mélé  de  protoxide. 

On  obtient  le  sesqui-oxide  de  cérium  aiihydre  Ce*0’  sous  forme  d’une 
poudre  d’un  rouge  brique,  en  décomposant  l’azotate  de  cérium  par  la 
chaleur  ou  en  traitant  l’hydrate  de  protoxide  par  du  chlore  ; mais  alors  il 
n’est  pas  pur  et  retient  toujours  du  protoxide. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  ne  dissout  qu’avec  difficulté  le  sesqui- 
oxide  de  cérium  qui  a subi  l’action  d’une  température  élevée,  mais  cet 
oxide  se  dissout  rapidement  dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant. 
La  potasse  et  la  soude  caustique  sont  sans  action  sur  lui. 

On  prépare  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  cérium  sous  forme  d’un  pré- 
cipité gélatineux,  d’un  jaune  clair,  en  décomposant  par  la  potasse  un 
sel  de  sesqui-oxide  de  cérium. 

Le  sesqui-oxide  de  cérium  , soumis  à l’influence  de  l’hydrogène  , pro- 
duit un  oxide  intermédiaire  formé  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide. 
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CAnBURB  DE  CÉRIUM. 

V 

Les  oxides  de  cérium,  calcinés  avec  de  l'huile,  donnent,  selon  Laugier, 
un  carbure  métallique  en  poudre  noire  très  pyrophorique.  Le  tartrate  et 
l'oxalate  de  protoxide  de  cérium  laissent  après  leur  calcination  à l'abri  de 
l'air,  un  résidu  insoluble  dans  les  acides  et  qui  consiste,  selon  M.  Hosan- 
der , en  carbure  de  cérium. 

SULFURE  DE  CÉRIUM. 

Ce  sulfure  a été  obtenu  par  M.  Mesander;  1*  en  exposant  le  carbonate 
de  protoxide  de  cérium  chauffé  au  rouge,  à la  vapeur  de  sulfure  de  car- 
bone ; 2*  en  chauffant  l'oxide  de  cérium  avec  du  sulfure  de  potassium.  Le 
premier  procédé  donne  un  sulfure  léger,  d'une  couleur  rouge  de  minium  ; 
le  second  fournit  un  sulfure  qui  ressemble  à l'or  mussif  pulvérisé. 

Le  sulfure  de  cérium  se  dissout  dans  l'acide  chlorhydrique,  en  déga- 
geant de  l'acide  sulfhydrique. 

Le  sesquisulfure  de  cérium  correspondant  au  sesquioxide  n'est  pas 
connu  à l'état  de  liberté,  mais  il  existe  en  combinaison  avec  d'autres  sul- 
fures et  forme  des  sulfosels. 

SULFATES  DB  CÉRIUM. 

Le  sulfate  de  protoxide  de  cérium  cristallise  en  petits  prismes  d'un 
blanc  rosé  pâle.  11  forme  avec  le  sulfate  de  potasse  un  sel  double  presque 
insoluble  qui  peut  même  servir  à doser  le  cérium  et  qui  a pour  formule  ; 
(CeO,SO*),(KO,SO').  Quand  on  chauffe  à l'air  libre  le  sulfate  de  protoxide 
de  cérium,  il  laisse  un  résidu  pulvérulent  d'un  rouge  de  brique  foncé  qui 
est  un  sous-sulfate  de  sesqui-oxide  de  cérium. 

Le  sulfate  neutre  de  sesqui-oxide  &iH)’,3S0’,  est  d'un  jaune  citron.  Il 
forme  avec  le  sulfate  de  potasse  un  sel  double  d'une  belle  couleur  jaune, 
qui  est  insoluble  dans  le  sulfate  de  potasse  en  excès. 

OXIDB  BT  SELS  DB  LANTHANE. 

Le  lanthane  se  combine  en  une  seule  proportion  avec  l'oxigène.  D’après 
M.  Mosander,  Voxide  de  lanthane  est  formé  d'un  équivalent  de  lanthane 
= 680  et  d’un  équivalent  d’oxigène^e  luo.  Sa  formule  est  LaO. 

On  prépare  cet  oxide  en  calcinant  le  carbonate  de  lanthane;  il  est  pul- 
vérulent, amorphe,  d’un  blanc  légèrement  jaunâtre  ; il  ne  change  pas  de 
teinte  lorsqu’on  le  calcine  à l’air.  Les  acides  concentrés  ou  étendus  dis- 
solvent l’oxide  de  lanthane , même  lorsqu’il  a été  fortement  calciné. 

Il  se  dissout  lentement  dans  les  sels  ammoniacaux  en  dégageant 
de  l’ammoniaque.  Lorsqu’il  est  hydraté,  il  attire  l’acide  carbo- 
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nique  de  l'air.  Sa  réaction  est  lépérenieiit  alcaline  ; il  ramène  au  bleu  le 
papierde  tournesol  rougi.  Son  énergie,  comme  base,  peut  être  comparée 
a celle  de  la  magnésie.  Mis  dans  l’eau,  surtout  à chaud  , l’oxide  de  lan- 
thane s’hydrate  peu  à peu,  augmente  de  volume  et  devient  d’un  blanc  de 
neige.  11  forme  des  sels  incolores  qui  ont  une  saveur  astringente  et 
faiblement  sucrée.  IjCS  alcalis  séparent  de  ces  sels  un  hydrate  incolore  et 
gélatineux . 

Le  carbure  de  lanthane  ressemble  nu  carbure  de  cérium  et  se  prépare 
de  la  même  manière. 

On  obtient  le  sulfure  de  lanthmxe  en  exposant  l’oxide  à une  température 
rouge  dans  un  courant  de  vapeurs  de  sulfure  de  carbone. 

Les  caractères  des  sels  de  lanthane  se  confondent  avec,  ceux  que  nous 
avons  indiquais  en  traitant  du  mélange  des  sels  de  cérium,  de  lanthane  et 
iledidyme.  L’ammoniaque  les  transforme  en  sels  basiques  qui  rendent  l’eau 
laiteuse  : ces  sels  basiques,  exposés  à l’air,  absorltent  l’acide  carbonique, 
forment  du  carbonate  de  lanthane  insoluble,  et  la  liqueur  redevient  claire. 

h'azntate  de  lanthane  est  déliquescent , soluble  dans  l’alcool  ; il  cristal- 
lise en  gros  prismes  incolores,  qui  perdent  facilement  par  la  chaleur  leur 
eau  de  cristallisation  et  se  convertissent  en  une  masse  transparente  et 
ritreuse  ; par  une  température  plus  élevée,  cette  masse  se  transforme  en 
sous-azotate  de  lanthane , se  gonfle  mnsidérablement,  décrépite  et  finit 
par  lais.ser  un  résidu  d’oxide  de  lanthane  pur. 

Le  sulfate  de  lanthane  cristallise  en  prismes  incolores,  à six  faces,  ter- 
minés par  des  pyramides  à six  faces,  qui  ont  pour  formule  : LaO,S(H,SHO. 
Ces  cristaux  .sont  solubles  dans  6 parties  d’eau  froide  et  dans  115  à 120 
parties  d'eau  bouillante.  Une  solution  de  ce  sel,  saturée  à 10  ou  12’,  se 
prend  presque  complètement  en  une  masse  composée  de  longues  aiguilles 
incolores,  quand  on  la  porte  peu  .à  peu  à son  terme  d’ébullition. 

Cette  propriété  permet  de  séparer  1e  sulfate  de  lanthane  du  sulfate  de 
didyme  ; la  solubilité  de  ce  dernier  sel  est  encore  très  grande  à /lO  ou  /i2", 
tandis  qu’à  cette  température  le  sulfate  de  lanthane  exige  une  quantité 
d'eau  considérable  pour  se  dis.soudrc. 

On  purifie  le  sulfate  de  lanthane  en  le  faisant  crisbilliser  à plusieurs 
reprises  à àO".  Ses  cristaux  sont  alors  complètement  incolons. 

DIDYME, 

Le  didyme  ne  forme  qu’un  seul  oxide  qu’on  obtient  à l’état  d’hydrate 
de  couleur  violette , en  précipitant  par  la  potasse  caustique  le  sulfate  de 
didjine.  Cet  hydrate  se  convertit  par  une  calcination  prolongée  en  un 
oxide  anhydre  d’un  gris  verdâtre. 

L’hydrate  d’oxide  de  didyme  est  insoluble  dans  l’eau  et  dans  le  carbo- 
nate d’ammoniaque.  Il  se  dissout  as.sez  facilement  dans  les  acides  étendus. 
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C’esl  l’oxide  de  ilidyme  qui  donne  iiuelquel’ois  aux  sels  de  lanthane  et 
de  eériuin  une  teinte  améthyste  et  (|ui  c^iuinunique  une  eouleur  brune 
aux  oxides  de  eériuin  et  de  lanlliane  qui  sont  ealeinés  au  contact  de  l'air. 

L’oxide  de  didynie  une  base  |dus  faible  i|ue  l’oxide  de  lanthane;  il 
est  sans  action  sur  le  tounu.'sol  rougi  jiar  un  acide  et  ne  s’hydrate  pas 
lorsqu'un  le  fait  bouillir  avec  l’eau  ; il  se  dissout  assez  facilement  dans  les 
acides  et  donne  des  dis.solutions  qui  si^  distinguent  de  celles  de  lanthane 
et  de  cérium  |>ar  leur  couleur  rouge  tirant  sur  le  bleu,  (les  dissolutions 
produisent  avec  l’aminoniaiiue  un  sel  basique  qui  ne  passe  pas  à travers 
h^  filtres,  comme  les  sels  de  lanthane  basiques,  e.t  qui  (teut  être  facili'- 
nienl  lavé. 

Les  sels  de  didyme  no  sont  pas  précipités  à froid  par  le  snlfhydrale 
d’ammonia<|ue,  tandis  que  ceux  de  lanthane  forment  avec  le  même  réactif 
un  dépêt  d’hydrate  d’oxide  de  lanthane.  Ils  se  distinguent  facilement  au 
chalumeau  îles  sels  de  lanthane.  Quand  on  les  chaulTe  au  feu  de  réduction 
avec  lu  phosphate  de  soude  et  d’ammoniaque,  ils  donnent  un  globule 
d’une  couleur  rouge  nuanw'ede  violet. 

L'iautute  de  didyme  est  déliquescent  et  cristallise  d'ifticilcmenl.  Sa  dis- 
solution concentrée  est  siru|Mïuse  et  présente  une  belle  couleur  muge 
tirant  sur  le  bleu. 

Le  iulfüie  de  didyme  forme  des  cristaux  rouges  à facettes  nombreuses, 
qui  se  dissolvent  dans  5 jiarties  d’eau  froide  et  dans  10  parties  d’eau  bouil- 
lante. Ce  S(d  pro<luit  avec  te  sulfate  de  potasse  un  précipité  cristallin  d’un 
rouge  améthyste,  insoluble  dans  une  dissolution  saturée  de  sulfate  de 
(K)  tasse. 


Seiwniilon  a»  oildn  de  rerlam , de  lantnane  ci  de  dtdrRic. 

Ces  trois  oxides  sont  pn'-cipilés  de  leur  dissolution  chlorhydrique  au 
moyen  de  la  ]iotas$c  en  excès.  On  l’ait  passi’r  dans  la  liqueur  un  courant 
de  chlore , ipii  transforme  le  proloxide  de  céH'ium  en  [tcroxidc  insidublc , 
et  dissout  les  oxides  de  lanthane  et  de  didynie  à l’état  de  chlorure  et  d'hy- 
pochlorite. 

Pour  st'parerles  oxides  de  lanthane  et  dedidyme,  on  précipite  ces  deux 
oxides  de  leur  di.ssolution  dans  l’acide  chlorhydrique  au  moyen  delai>o- 
ta.sse;  on  h»  dis.soiit  dans  l’aciile  sulfurique,  et  l’on  évapore  laliiiueurà 
.sec  pour  chasser  l’excès  d’acide.  Les  deux  sulfates  sont  repris  i>ar  l'eau 
à 10  ",  et  leur  dissolution  est  chaufféa-  à fiO"".  Le  sulfate  de  laiithane,  étant 
moins  soluble  à /i0°  ipi’à  la  tenqiérature  ordinaire,  se  jirécipitc  sous  forme 
d’une  poudre  colorée  en  rouge  jiar  la  présence  d’une  tince  ilc  si'l  de  di- 
dynie; pour  le  purifier , on  le  fait  dissoudre  dans  l’eau  froiiic,  et  on  le 
précipite  de  nouveau  jiar  hi  chaleur  jusiju’à  ce.  iju’il  soit  devenu  parfai- 
tement blanc. 
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I-e  sulfate  de  didynie , qui  est  resté  dans  la  liqueur , eristallise  par  l'é- 
va|Xiration  eu  prismes  rhoniboïdaux  , longs  et  minces. 

Le  procédé  (pi’il  nous  reste  à iiuliquer  pour  le  traitement  de  la  eé- 
rile  convient  surtout  à la  préparation  du  carbonate  de  lanthane  pur. 

La  cérite  finement  pulvérisée  est  mise  en  ébullition  avec  8 ou  10  fois 
son  poids  d’eau  régale;  la  dissolution  est  évaporf»  à siccité.  Le  résidu  , 
après  avoir  été  maintenu  pendant  quelques  minutes  à 150  ou  200»,  est 
repris  par  de  l’eau  acidulét;  avec  de  l’acide  chlorhydrique  ; on  sépare 
ainsi  la  silicti  par  le  filtre.  La  liqueur  est  traitée  par  un  excès  d’ammonhique 
causti(|uc  qui  retient  en  dissolution  la  chaux  et  les  traces  d’oxide  de 
cuivre  ; le  précipité,  qui  est  volumineux  et  abondant,  pré-stniteii  peu  pris 
la  couleur  du  sesqui-oxide  de  fer.  Il  contient  de  l’oxide  dè  fer,  et  d(s 
oxides  de  cérium , de  lanthane  et  de  didyme. 

On  lave  ce  précipité , et  on  le  fait  bouillir  avec  un  excès  d’acide  oxa- 
lique, qui  dissout  l’oxide  do  fer,  et  forme  av>>c  les  trois  autres  oxides  un 
pn-cipité  blanc,  grenu,  qui  peut  être  lavé  facilement.  Ce  juécipité,  cal- 
ciné au  contact  de  l'air , donne  un  résidu  qu’on  dissout  dans  l’acide 
aïotique  coucontré  et  bouillant.  L’azotate  triple  est  ensuite  évaporé  et 
calciné;  il  laisse  les  trois  oxides  dans  un  grand  état  de  division  , sous  la 
forme  d’une  poudn;  rougeâtre  qu’on  fait  bouillir  à plusieurs  reprises  avec 
une  grande  quantité  d'acide  azotique  étendu  de  50  fois  son  )>oids  d’eau. 
L’oxide  de  lanthane  seul  se  dissout , ou  n’entraîne  avec  lui  que  des  traces 
de  deux  autres  oxides.  Pour  enlever  au  résidu  une  petite  quantité  d’oxide 
(le  luntbape  qu’il  retient  encore,  on  le  dissout  une  seconde  fois  dans  l’a- 
ckle  azotique  CQUceptré  et  bouillant,  on  évapore  et  on  calcine  l’azotate  ipii 
eu  résulte  ; ou  traite  ensuite  le  nouveau  résidu  par  l’acide  azoti([uc  très 
faible,  qui  dissout  alors  tout  l’oxide  de  lanthane. 

Les  dissolutions  azotiques  sont  décomposées  par  un  grand  exci'S  do  car- 
bonate d’ammpoiaque , qui  produit  un  préteipité  blanc  de  carbonate  de 
lanthane.  Gî  précipité,  d’abonl  amorplie,  sccbangc  eu  peu  de  jours  »‘n 
paillettes  blanches,  d’un  aspect  brillant  et  micacé.  Ou  Les  lave , et  on  les 
sèche  à pqe  dou<%  chaleur. 

Le  fÉNdu,  itisplubie  dans  l’acide  azotique  faible,  est  mis  en  ébullition 
aiBC  l’acid^  chlorhydrique , qui  dissout  l’oxide  de  didyme , et  laisse 
l'oxida  de  cérium. 

Ce  dernier  oxide,  mis  en  ébullition  avec  de  l’acide  chlorhydrique  môlé 
d’akQol , se  dissout  à l’état  de  protochlorure  en  dégageant  du  chlore. 

Les  ozidhS  qui  proviennent  de  lu  calcination  à l’air  des  oxalatcs  de 
cérium,  de  lanüianc  et  de  didyme  traitésdirectemeut  par  l’acide  azotique 
faible , a'gttaquetit  mal  et  cèdent  d’ailleurs  à cet  acide  après  une  action 
proloogée  de  l’oxide  de  lanthane  méléd'oxidedecérium. C’est  pour  cette 
raison  qu’on  doit  opérer  sur  le  résidu  de  la  calcination  des  azotates. 

Le  CMjtN)|stte  de  laidhaue  peut  être  considéré  comme  pur  quand  il  est 
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blanc,  cristallin  , qu’il  ne  laisse  pas  dégager  d’oxide  de  carbone  par  la 
calcination  , et  que  l’oxide  qu’il  donne  par  la  calcination  se  dissout  en- 
tièrement dans  l’acide  a/.otique  étendu  de  100  fois  son  volume  d’eau. 


A la  suite  des  métaux  alcalins  et  terreux,  et  avant  de  commencer  l’his- 
toire des  métaux  proprement  dits , nous  croyons  devoir  placer  quelques 
notions  générali.'ssurdes  industries  fort  hnportaiites,  telles  que  la  fabrica- 
tion du  verre , celle  des  poteries  et  des  ciments,  qui  sont  basées  en  quel- 
(|ue  sorte  sur  les  propriétés  des  silicates  alcalins  et  terreux. 


VERRE. 

On  donne  le  nom  de  verre  à uihî  sul>stance  fusible  à une  température 
élevé-e,  ca.ssante,  dure,  tnnisparente , insoluble  dans  l’eau,  formée  par 
la  (a>mbinai.son  du  silicate  de  pota.s,se  ou  du  silicate  de  soude,  avw  un  ou 
plusieui’s  lies  silicates  suivants  : silicate  de  chaux,  silicatiï  de  magnésie , 
silicate  de  bariti-,  silicate  d’alumine,  silicate  de  fer. 

Lorsque  le  silicate  de  chaux  est  remplacé  par  du  silicate  de  plomb,  le 
verni  e.st  iqqielé'  Cristal.  Le  cristal  est  toujours  à base  de  potasse. 

ProprItKi  Kéntralm  du  verre. 

Tous  les  verres  subissent  une  fusion  complète  sous  l’inlluence  de  la 
chaleur;  la  nature  et  la  pixniortion  des  bases  qu’ils  contiennent  exercent 
une  grande  influence  sur  leur  fusibilité;  on  peut  dire  d’une  manière 
générale  que  la  potasse  , la  soude  et  l’oxide  de  plomb  augmentent  la  fusi- 
bilité du  verre,  tandis  que  l’alumine  et  la  chaux  la  diminuent.  Les  verres 
à base  de  soude  sont  pins  fusibles  que  ceux  à base  depotas.se. 

Le  verre  est  élastique  et  très  sonore. 

Les  ven’cs  à plusieurs  bases  éprouvent,  lorsqu’on  les  chauffe  dans  cer- 
taines circonstances,  une  altération  qui  porte  le  nom  de  dévitrification. 

La  dévitrilication  des  verres  a lieu  lorsqu’on  b’S  fond  et  qu’on  les  laisse 
rcfmidir  tri-s  lentement , ou  bien  quand  on  les  chauffe  au  point  de  les 
ramollir,  qu’on  les  maintient  longtemps  à cet  état  de  demi-fusion,  et 
qu’on  les  soumet  ensuite  h un  refroidi.s.si.'mont  gradué. 

Le  verre  dévitriüé  est  très  dur,  fibreux,  opaque,  moins  fusible  que  le 
veire  transparent , meilleur  conducteur  de  l’électriciU';  et  de  la  chaleur 
que  le  verre  oixlinaire. 

Celte  altération  du  verre  a i-té  observét;  pour  lu  première  fois  par 
Réaumur,  et  étudiée  ensuite  par  M.M.  Dartigues,  d’Arcet,  Dumas  : elle  est 
due  à une  cristallisation  de  silicates  à proportions  définies,  qui  sont  infu- 
siblcs  au  degré  de  chaleur  qui  a suffi  pour  fonilre  ou  ramollir  le  verre. 
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La  pi'uJuctioii  <lu  silicates  pou  iïisiblos  et  cristullisablea  provient  de  la 
volatilisation  d’uiiu  partà;  do  la  base  alcaline  (|ui  se  trouve  dans  le  verre, 
ou  d’un  simple  partage  entre  les  silicates  qui  constituent  le  veiTe. 

Les  analyses  suivantes,  que  l’on  doit  iiM.  Dumas,  démontrenten  ellel 
((UC  la  partie  transparente  d’un  verre  dévitrilié  contient  moins  de  silice  et 
plus  de  soude  que  la  partie  dévitriOà;. 


Portion  tramporeiUe. 


Silice 6/1,7 

Altiininc 6,5 

Cbaux iü.O 

Soude 19,8 


Portion  crittallitée. 


Silice 08,2 

Alumine A,9 

Chaux 12,0 

Soude 14,9 


Le  verre  dévitrilié  possède  la  dureté  du  grès  et  souvent  la  blanclicur  de 
la  porcelaine;  il  fait  feu  au  briijuei,  et  supporte  lieaucoup  plus  facile- 
ment que  le  verre  les  changeinents  de  teni|)érature.  Kéauniur  avait 
observé  que  le  verre  dévitrilié  présentait  jusqu’à  un  certain  jxiint  l’asiiect 
et  l’infusibilité  île  la  poieeiaine  ; aussi  le  désigne-t-on  quelquefois  sous 
le  nom  de  Ponetaine  de  Rèauinur.  La  dévitrilicatiou  ilu  verre , et  |irin- 
cipalement  des  verres  trits  calcaires , se  fait  d’une  luanière  facile  en  les 
chaufifant  fortement  dans  du  sable  qui  absorbe  la  portion  d'alcali  ((ui  se 
volatilise. 

Les  verres  les  plus  propn»  à la  dévitrilication  sont  ceux  ([ui  coii- 
tieiiiientle  plus  d’alumine;  viennent  ensuite  les  verres  chargés  de  chaux. 
Les  veires  à base  de  potasse  et  d’oxide  de  plomb  se  dévitrilient  diflici- 
lement. 

Les  scories  des  hauts-fourneaux  peuvent  subir  aussi  la  dévitrili- 
cation. 

Le  verre,  chauffé  au  point  de  s«i  ramollir  et  refroidi  brusquement,  de- 
vient tries  cassant  ; lorsqu’il  a été  soumis  à un  refroidissement  très  lent , 
il  peut  résister  au  contraire  sans  se  casser  à des  changements  de  temjiéi'a- 
ture  assez  brusques.  Le  verre  que  l’on  refroidit  subitement  éprouve  une 
espèce  de  iremfte  et  se  trouve  dans  un  i'*tat  physiiiue  jiarticulier.  En  fai- 
sant tomber  des  gouttes  de  verre  fondu  dans  de  l’eau  refroidie,  on  les 
trempe , et  l’on  obtient  de  petites  ina.sses  ovoïdes  terminées  en  pointe , 
qui  porti'iit  le  nom  de  Imtiies  hnfnvit/ues.  La  massi'  vitreuse  est  alois  dans 
un  équilibre  forcé,  qui  est  maintenu  par  la  solidarité  des  parties  qui  .sont  à 
la  surface  et  qui  se  détruit  lorsqu’on  produit  une  solution  de  continuité 
dans  l’enveloppi'  ou  qu’on  en  retranche  une  partie  ; au.ssi  les  larmes  ba- 
taviques  se  réduiseiit-idlcs  immé-diatiMUcnt  en  ]>ou.ssière  avec  une  légère 
détonation,  quand  un  en  casse  lu  pointe. 

lin  effet  du  nu'inft  genre  se  produit  avec  un  appareil  en  verre  que  l’on 
appelé  ia  fiole p/iilo«iphü/ui'. 
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Lh  Moll'  |itiiloso|i|iii|uo  i-sl  tiiio  csjM'ct!  île  IiiIr'  court  et  épais,  fermé  par 
uii  bout;  ce  lutni  a été  obtenu  eu  rel'roidissmit  subitement  \ine  certaine 
i|uantité  (le  verre  que  l'ouvrier  verrier  a prisi'  à l’extréniilé  de  sa  canne 
pour  juger  l’état  do  la  matière  (|ui  se  trouve  dans  le  creuset.  Les  coiichi-s 
intérieures  du  tulxi  ont  épn)Uvé  un  refroidissetueiit  lent  et  les  œuches 
extérieures  ont  été  soumises  à un  refroidissi’ment  rapide;  le  verre  s'y 
trouve  donc  dans  le  même  état  que  dans  les  larmes  balarifjues  : aussi  le 
moindre  choc  appliqué  en  dedans  du  tulx%  une  bille , par  exemple,  qu’on 
laisse  tomber  dans  son  intiirieur,  suffit  pour  déterminer  la  rupture  de  la 
fiole  pbilosopbique. 

Des  phénomènes  du  même  genre  se  produisent  dans  le  vem;  é|)ais  qu’on 
livre  au  commerce  sans  avoir  éU';  ri'froidi  lentement. 

On  doit  donc,  ))our  éviter  les  effets  de  la  trempi' , soumettre  le  verre  à 
un  refroidissement  très  lent  <iui  porte  le  nom  de  recuit.  Le  rœuit  se 
pratique  soit  dans  un  four  dont  la  température  s’abaisse  peu  à |v>u  , soit 
dans  de  longues  galeries  chauffées  sur  un  seul  point  et  dans  lesquelles 
les  objets  en  verre  placés  dans  des  caisses  de  tôle  circulent  lentenient. 
On  enfourne  le  verre  à recuire  par  un  cété  de  ces  paieries,  et  par  l’autre 
on  retire  le  verre  recuit. 

Le  verre  qui  n’a  pas  été  recuit  se  laisse  cou]icr  très  facilement  lors- 
qu'on lui  fait  éprouver  un  changement  de  tempi'raturc  un  peu  brusque. 
Les  ouvriers  se  servent  de  cette  pnipriété  [Kuir  détacher  de  leur  canne 
les  objets  de  verre  ipi’ils  façonnent.  Lorsque  le  verre  a été  recuit,  on  le 
coupe  avec  un  diamant  à arêtes  curvilignes. 

Le  verre,  en  [>a$sant  do  l’état  liquide  à l’état  solide,  a la  proiiriété  de 
rester  jK^ndant  longtemps  à Vêlai  pâteux. 

L’ouvrier  verrier  profite  de  la  malléabilité  du  verre  pâteux  jxiur  lui 
donner  toute  espi'cc  de  forme;  il  réduit  même  le  verni  en  fils  qui  ont 
la  ténuité  des  fils  de  soie,  et  qui  peuvent  entrer  dans  la  confection  d’une 
étoffe. 

La  densité  du  verre  varie  avec  la  nature  des  bases  qui  entrent  dans  sa 
, comjiosition.  Les  verres  alcalins  caicnircs  sont  les  plus  légers,  et  les  verres 


]>lombifèrcs  sont  b»  plus  lourds. 

Den*U^. 

Verre  de  Boliémc 2,396 

Crown 2,âS7 

Glaces  de  Saint-Gobin 2,ù88 

Verre  à vitres 2,Gâ2 

. _ Verre  à bouteilles 2,732 

Cristal 3,255 

Flinl-glass. 3,600 


Cette  grande  densité  du  flint-glass  fait  qu’on  n’obtient  pas  sans  dif- 
ficulté ce  vtw  dans  un  état  homogène;  il  se  foriiie  toujours  dans  Sa 
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masse  des  stries  |)Psaiil(’s  i|tie  l’on  a !>eaiu’ouii  <le  jieiiie  à répartir  uiii- 
Ibrniémeiit. 

Les  corps  dosoxigénants  agissent,  sous  l'iiifluoncft  de  la  chaleur,  sur 
les  verres  qui  contiennent  des  oxides  de  1er,  de  manganèse,  de  cuivre  et 
surtout  de  plomb.  Dans  ce  cas,  l’oxide  est  réduit  et  le  verre  prend  une 
teinte  noire.  Ce  phénomène  .se  manifeste  surtout  lorsqu’on  chauffe  du  cris- 
tal dans  un  courant  d’hydrogène  ou  simplement  à la  lampe  d’émailleur. 

Les  verres  bien  fabriques  sont  considéiés  comme  insolubles  dans  l’eau  ; 
toutefois  l’eau  agit  sur  eux  à la  longue  et  tend  à les  d(-conqx)ser  en 
silicate  alcalin  soluble  et  en  silicate  terreux  insoluble. 

Les  vitres  des  anciennes  maisons  présentent  extérieurement  une  surface 
dé[K)lie,  qui  est  pixaluite  par  l’action  de  l’eau  sur  le  verre. 

Certains  verres,  tels  que  le  croxvn,  le  x-erro  à glace,  sont  .souvent  assez 
hygrométriques  pour  se  recouvrir  d’une  couche  d’eau,  lorsqu’on  les  expose 
à l’air  humide. 

Les  alcalis  en  excès,  chauffés  avec  du  verre,  le  rendent  attaquable  par 
les  acides. 

M.  Chevreul  a reconnu  que  lorsqu’on  conserve  de  l’eau  de  bariteoU  de 
l’eau  de  chaux  dans  des  flacons  faits  avec  des  verres  contciiaiit  de  l’oxide 
de  plomb , le  verre  est  attaqué  ; il  se  forme  une  combinaison  soluble 
d’oxide  de  plomb  avec  la  barite  et  la  chaux,  dont  on  constate  la  pn*seuce 
au  moyen  de  l’acide  sullliydrique  qui  forme  un  préc'ipité  noir  de  sulfure 
de  plomb. 

Les  acides  peuvent  agir  à la  longue  sur  tous  les  verres , ils  tendent  à 
s’emparer  des  bases  et  il  éliminer  la  silice.  On  constate  ceth'  action  eu  lai.s- 
■sant  si'journer  de  l’acide  sulfurique  dans  une  bouteille  ; cet  acide  forme  dos 
sulfates  avec  les  bases  du  veneet  finit  qucl((uofois  par  percer  la  bouteille. 

Le  verre  à Imuteilles  trop  chargé  d’alumine  est  attaqué  très  facilement 
par  les  acides  et  souvent  mémo  par  le  bitartrate  de  potasse  contenu  dans 
les  vins.  L’acide  fluorhydrique  attaque  tous  les  verres  et  protluil  avec 
la  silice  du  fluorure  de  silicium  gazeux. 

CO.UrOSITIOX  DU  VERRIi. 

Le  verre  prend  des  noms  dilTérents  suivant  lu  nature  dt«  bases  qui 
entrent  dans  sa  composition. 

Les  verres  peuvent  être  divisés  en  : 

Vetre  soluble.  — Silicate  de  potasse  ou  de  soude. 

Verre  de  Bohème.  — Crown-ylass.  Silicate  de  potas.se  et  de  chaux. 

Verre  à vitres.  — Silicate  de  soude  et  de  chaux. 

Verre  à bouteilles. — Silicate  de  soude,  de  chaux,  d’alumine  et  du  fer. 

Cristed  ordinaire.  — Silicate  de  ]K)lasseet  de  plomb. 
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Flint-ylcua.  — Silicak:  de  putas»;  et  de  plomb,  plus  riche  eu  oiide  de 
plomb  <pte  le  cristal. 

Strass.  — Silicate  de  potasse  et  de  plomb,  encore  plus  riche  en  plomb 
que  le  flinUglass. 

Email.  — Silicate,  stannate  ou  antimoniate  de  potasse  ou  de  soude  et 
de  plomb. 

Nous  düiineruus  ici  la  comix>sitiôn  des  principaux  veri'cs. 
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Les  raatÜR'es  qui  entrent  dans  la  labrication  du  verre  sont  ordinairement 
la  silice,  le  carbonate  de  soude  ou  le  carbonate  de  potasse,  le  sulfate  de 
soude,  le  carbonate  de  chaux  et  le  minium.  On  a proposé  aussi  l'emploi 
du  sulfate  de  barite,  des  laves  volcaniques  et  du  feldspath. 

La  silice  décompose,  sous  l'influence  delachaleur,  les  carbonates  alca- 
lins et  calcaires,  et  forme  avec  leurs  bases  des  silicates  doubles  fusibles. 

Le  carbonate  de  soude  peut  être  remplacé  dans  la  fabrication  du  verre 
par  le  sulfate  de  soude,  <{ui  est  d'un  prix  moins  élevée  Le  sulfate  de 
.soude  ne  pouvant  être  décomposé  par  la  silice  qu'à  une  température  qui 
déterminerait  l'altération  rapide  du  creuset , on  mélange  le  sulfate  de 
soude  à une  certaine  quantité  de  charbon  qui  s'empare  d'une  partie  de 
l'üxigène  de  l'acide  sulfurique , et  facilite  la  formation  du  silicate  de 
soude.  On  emploie  en  général  1 partie  de  charbon  pour  13  parties  de 
sulfate  de  soude.  Il  faut  reconnaître  du  reste  que  si  la  fabrication  du 
verre  avec  le  sulfate  de  soude  est  économique , elle  donne  des  produits 
moins  beaux  que  ceux  qui  sont  obtenus  avec  le  CAirbonate  de  soude. 

Les  matières  à vitrifier  sont  presque  toujours  frittées  et  soumises  ensuite 
à une  température  d'un  rouge  vif,  dans  des  creusets  de  terre  réfractaire. 

Nous  donnons  dans  l'atlas  le  dessind'un  fourà  vemTie,  qui  suffit  |X)iir 
indiquer  la  forme  de  cet  appareil , et  (jui  nous  disi>cnse  d'cii  présenter 
ici  les  détails.  (PI.  22 , iig.  U et  à.) 
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Pourchasser  autant  que  possible  li»  bulles  qui  se  produisent  constam- 
ment dansla  fabrication  du  verre,  on  maintient  pendant  longhmips  à une 
lcmi)érature  très  élevée  le  verre  fondu  avant  de  l’employer;  on  facilite 
aussi  le  dégagement  des  bulles  de  gaz,  en  introduisant  dans  le  verre  do 
l'acide  arsénieux,  qui,  tout  en  agissant  comme  corps  oxidant,  se  volatilise 
rt  entraîne  les  bulles  qui  pourraient  rester  en  suspension  dans  la  masse 
vitreuse. 

Indépendamment  des  bulles , le  verre  peut  contenir  encort;  des  nœuds 
blanes,  des  filandres,  des  stries,  des  cordes.  Les  nœuds  blancs  sont  des  pe- 
lotes de  sable  non  fondu  : les  stries,  les  cordes,  les  filandres  proviennent 
d’un  défaut  d’homogénéité  dans  la  masse  vitreuse,  et  sontdues  à une  ftaion 
froide,  ou  à un  mélange  incomplet  des  matières  avant  leur  enfournement. 

Certains  corps  étrangers,  contenus  dans  les  sels  alcalins  employés  à la 
fabrication  du  verre , peuvent  nuire  à sa  transparence.  Tels  sont  les  sul- 
fates qui  restent  dans  la  mas.se  vitreuse  par  suite  d'une  fusion  froide,  et 
forment  ce  que  l’on  appelle  le  fiel  de  verre  ou  sel  de  verre. 

Les  chlorures,  étant  volatils,  ne  donnent  pas  d’opacité  au  vcitc. 

Lorsque  le  sable  employé  dans  la  fabrication  du  verre  est  fortement 
ferrugineux , l’oxide  de  fer  se  réduit  sous  rinlluencc  du  charbon  que  l’on 
ajoute  pour  décomposer  le  sulfate  de  soude , et  forme  un  silicate  de  pro- 
loxide  de  fer , qui  donne  au  verre  une  teinte  verte  très  foncée.  L’on  blan- 
chit ce  verre  en  peroxidant  le  protoxide  de  fer,  et  le  transformant  en  ses- 
qui-oxide,  qui  forme  un  silicate  à peine  coloré.  On  emploie  dans  ce  but 
le  peroxide  de  manganèse , qui  porte  le  nom  de  savon  des  verriers. 

Le  peroxide  de  manganèse  ne  doit  pas  être  employé  en  excès  ; il  don- 
nerait au  verre  une  teinte  violette. 

En  résumé  : pour  éviter  tous  les  défauts  dans  le  verre,  il  faut  purifier 
avec  soin  les  matières  premières  que  l’on  emploie  dans  la  fabrication , et 
surUiut  produire  dans  les  fours  une  température  aussi  élevée  que  possible. 
C’est  là  le  seul  moyen  d’obtenir  en  verrerie  de  bons  produits. 

Nous  examinerons  maintenant  les  principales  espèces  de  verre. 

YERItK  DE  BOHÊME. 

Ce  verre , remarquable  par  sa  légèreté  et  sa  blancheur,  est  un  silicate 
double  de  potasse,  de  chaux  ou  d’alumine. 

Les  matières  sont  môhàs  dans  les  proportions  suivantes  : 

Quartz  étonné  au  feu  rt  pulvérisé.  . . . 100 


Dotasse  première  qualité  calcinée.  ...  50  à 60 

Chaux  calcinée 13  & 30 

Acide  arsénieux -J  à ^ 

.\itre 1 


La  silice  employée  en  Bohême  pour  la  fabricatioti  des  verres  fins  est  du 
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qiiailz  hyalin,  pruvcnuiit  en  fîiMiéral  deruillouv  roulés  dans  les  torrents. 
Ou  étonne  le  ijuartz  en  le  chaulïant  dans  des  fours  et  le  jetant  ensuite 
dans  une  gi’ande  cuve  pleine  d'eau. 

IjO  verre  de  Bohème  se  fahrii|ue  à jiots  ouverts;  la  fonte  s'en  fait  tou- 
jours au  bois,  qui  est  abondant  dans  ce  pays,  et  qui  évite  la  coloration 
que  produirait  la  fumée  du  charbon  de  terre. 

Dans  le  verre  de  Bohème,  l'oxigène  de  l'acide  est  à l'oxigéue  des  bases 
comme  6 : 1 . Gi  verre  peut  être  repiésenté  par  la  formule  suivante  : 
0aü,(Si()3)i,K0,(Si03)2. 

Le  verre  de  Bohème  est  très  diflicilemcnt  fusible  ; il  doit  surtout  cette 
propriété  à la  proportion  considérable  de  silice  qu'il  contient.  On  fabrique 
avec  ce  verre  des  tubes^préférables  à tous  les  autres  pour  les  analyses  or- 
ganiques , à («use  de  son  jieu  de  fusibilité.  I>e  verre  ordinaire  jient  être 
fondu  dans  le  verre  de  Bohème  sans  le  déformer. 

CBOW.N-r.LiSS. 

Ce  verre  est,  comme  le  verre  de  Bohême,  un  silicate  de  potas.se  etde 
chaux.  Il  sert  principalement  dans  la  confection  di's  instruments  d'op- 
tique; n'-uni  au  flint-glass,  il  forme  d(>s  objiHdifs  achromatiques. 

Le  crown-glass  doit  être  d'une  limpiditi'  parfaite,  exempt  de  stries  ou  de 
bulles , et  assez  incolore  pour  ne  pas  manifester  de  coloration  sensible 
même  dans  une  mas.se  très  épais.s('. 

La  préparation  du  crown-glass  présente  de  grandes  difficultés;  il  est 
rare  de  trouver  des  blocs  de  verre  considéritliles  qui  n'aient  pas  de  diffé- 
rences de  densité  d'un  point  il  un  autre  de  la  masse. 

On  pn'*pare  le  crown-gla.ss  propre  à la  fabrication  des  lentilles,  en  bras- 
sant le  verre  fondu  jusqu'à  ce  qu'il  soit  entièrement  solidifié  avec  des  agi- 
tateurs cylindriques  en  argile  réfractaire  pure.  On  scie  ensuite  la  masse 
pour  choisir  les  parties  des  creusets  qui  contiennent  le  verre  le  plus  ho- 
mogène. G-  mode  ingénieux  de  brassage  du  verre,  au  moyen  d’un  agita- 
teur (lui  ne  colore  pas  la  masse  , a été  employé  pour  la  première  fois  par 
M.  Guinand.  Il  a été  jicrfectionné  récemment  par  MM.  Guinand  tils  et 
Bontemps. 

Dans  le  crown-glass,  l'oxigène  des  bases  est,  d’apriîs  M.  Dumas,  le 
quart  de  l’oxigène  de  l'acide.  Ce  verre  peut  être  repi’ésenté  par  la  for- 
mule (KO)î,(CaO)3,(SiO’)*. 

Plusieure  fabricants  remplacent  dans  le  i'rown-glass  une  jiartie,  de  la 
silice  par  de  l’acide  borique  ; on  obtient  ainsi  des  verres  moins  hygromé- 
triques. 

VERRE  A VITRES. 

Ge  verre,  tel  qu’on  le  fabrique  eu  France,  est  toujours  un  silicate  double 
de  soude  et  de  chaux.  Lasoudequi  entre  dans  le  verni  à vitres  provient 
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d’un  inélaiigr  dn  sulfntt:  de  soude  et  de  cluirboii.  Uiins  ce  verre,  le  rap- 
porl  (le  l’oxigène  de  l’aride  à l’oxigi'rie  des  bases  l'st  de  6 : 1 . 

On  emploie  dans  celte  fabrication  les  doses  suivantes  : 


Sahlc 100  parties. 

Sulfate  do  soude  Sec.  . . — 

Charbon  en  poudre. . . . 8,5 

Cliaiix  éteinte 6 

ItORmircs de  20  4 100. 


Nous  décrirons  le  procédé  que  l’on  suit  dans  les  verreries  irançai.sets 
pour  fabriquer  les  vitres.  Lors<iue  le  veiTe  est  alliné  et  écrémé,  le  souf- 
fleur plongt:  à plusieurs  reprises  une  caïuie  creuse  en  fer  dans  1»!  V(!rri? 
fondu , et  retire  une  mass*'  de  verre  d’une  certaine  grosseur.  Il  forme  en 
soufflant  dans  la  canne  un  sphéroïde,  et  imprime  en  même  temps  à la 
canne  un  mouvement  de  battant  de  cloche.  Lt;  globt;  s’allonge  considé- 
rahleinent  ptir  son  prttpre  poids  et  par  le  soufflage. 

I.e  souffleur  porte  alors  dans  le  four  l’e.vtrémité  fernié'e  du  globe  de 
verre  allongé,  en  mettant  le  doigt  à l’autre  bout  de  la  canne.  La  partie 
•lu  verre  cliauffi-e  entre  en  fusion  ; l’air  contenu  dans  le  glolx?  de  veire  .se 
dilate  et  crève  le  ballon.  11  tourne  alors  vivement  la  j)its:e  pour  agrandir 
l'ouverture,  lu  détache  en  jetant  une  goutte  d’eau  froide  prè's  de  la  canne, 
et  procèile  ensuite  à Vétendngc. 

Il  trace  avec  de  l’eau  une  ligne  droite  dans  le  sens  de  la  longueur  du 
cylindre,  et  passe  un  morceau  de  fer  rouge  sur  la  ligne  humide;  le  cy- 
lindre se  fend;  on  le  porte  dans  le  four  à étendre  ; à inesure  qu’il  se 
chauffe  , il  se  plie  sur  lui-méme , et  forme  bientôt  une  phupie  <le  verre , 
que  l’on  étend  au  moyen  d’un  rabot  de  bois;  la  plaque  de  verre  est  por- 
tée ensuite  dans  le  four  à recuire. 

VERRE  .\  GI.ACES. 

Ce  verre  est  comme  le  pré-a'slent  un  silicate  à base  de  soude  et  de 
chaux  , et  n’en  diffère  que  par  les  proportions. 

L’oxigène  de  l’acide  est  à l’oxigènc  des  bases  dans  le  rapport  de  6 à 1 . 
Comme  il  existe,  projmrtionnellenient  à la  soude  , 2 fois  moins  de 
chaux  dans  le  verre  à glaces  (pie  dans  le  verre  à vitres,  le  verre  à glaces 
est  plus  fusible  et  moins  dur  que  le  verre  h vitres. 

Le  verre  à glaces  doit  avoir  une  grande  transparence , et  ne  pnisenter 
ni  bulles  , ni  nœuds,  ni  stries.  > 

On  le  prépare  en  faisant  fondre  les  matières  suivantes  : 


Sable  très  blanc 300 

Carbonate  de  .soude  sec . 100 

Chaux  éteinte  4 l’air  . . .W 
Caldn  ou  ropmires  . . . 300 
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Ou  aj>poi'h.>  uii  {,’i'aud  suiu  iluiis  le  choix  et  la  purilicatiou  des  matières 
qui  doivent  entrer  dans  la  préparation  du  verre  à glaces;  ce  verre  pré- 
sente toujours  une  teinte  verte  qui  caractérisfi  tous  les  verres  à base  de 
soude. 

On  emploie  dans  la  fabrication  des  glacc's  deux  sortes  de  creusets , que 
l'on  appelle  les  jmts  et  les cucc/im  (pl.  22,  fig.  h). 

On  introduit  dans  les  premici's  les  matiènrs  à foudre  , qui  y sc4oument 
]H'iidant  seize  heures;  on  les  verse  ensuite  dans  les  cuvettes,  où  elles  s’af- 
finent ]>endant  seize  heures;  au  bout  ilu  trente-deux  heures,  le  verre  est 
propr»;  à être  coulé. 

be  ven’c  à glaces  se  coule  sur  des  tables  de  bronze  ou  de  fonte,  préala- 
blement chauffées;  il  existe  à la  manufacture  de  glaces  de  Saint-Gobin  une 
table  de  bronze  du  poids  decimjuante-cinq  milliers,  qui  acoùtéi  00,000  fr. 

Le  verre  est  étendu  sur  la  table  au  moyen  d’un  cylindre  ou  rouleau. 

La  glaco  est  introduite  dans  le  four  de  rccumon,  puis  divisi'-e  au 
moyen  d’un  diamant  en  plusieurs  fragments  , on  laisse  de  cété  Iw  par- 
ties défectueuses  et  l’on  procède  ensuite  au  polissage. 

La  glace,  réduib;  à ses  dimensions  voulues,  est  fixée  sur  une  table  en 
pierre  avec  du  plâtre.  On  la  frotte  avec  une  glace  plus  petite  en  interpo- 
sant entre  les  deux  glaces  d’abord  du  sable  (juartzeux  à gros  grain,  et  en- 
suite du  sable  plus  fin , et  de  l’éraeri  délayé  dans  une  grande  quantité 
d’eau.  Cette  opération  a reçu  le  nom  de  dégrossissage. 

La  dernière  op*!ration  , que  l’on  nonnmî  le  douci,  s’exécute  en  frottant 
la  glace  avec  un  lourd  polissoir,  garni  de  feutre;  on  intei’pose  entre  la 
glace  et  le  pobssoir  du  colcotbar  (oxide  de  fer)à  divers  degrés  de  finesse. 

VERRE  \ BOUTEIU.es. 

Le  verre  à bouteilles  contient  peu  de  potasse  et  de  soude , une  grftnde 
(juantité  de  chaux  et  d’alumine , d’oxide  de  fer  et  un  peu  d’oxide  de 
manganèse. 

On  emploie  dans  cette  fabrication  dessables  jaunes,  des  cendres  neuves, 
de  la  soude  de  varech , des  cendres  lessivées  qu’on  appelle  c/tarrées , des 
résidus  de  lessivage  de  soudes  du  commerce,  de  l’argile  commune. 

La  fusion  se  fait  à la  houille  et  à creusets  ouverts  (pl.  22,  fig.  5). 

La  couleur  du  verre  à bouteilles  ne  nuit  pas  à sou  débit  ; le  point  es- 
sentiel dans  cette  fabrication  est  de  produire  économiquement  des  verres 
d’une  grande  ténacité.  La  coloration  brune  du  veire  à bouteilles  est  due 
au  protoxide  de  fer  ou  à l’oxide  de  fer  intermi'-diaire.  Le  verre  à bouteilles 
que  l’on  fabrique  sur  les  bords  du  Rhin  est  coloré  en  jaune  par  un  mé- 
lange de  peroxide  de  manganèst*  et  d’oxide  de  fer.  On  est  dans  l’habitude 
d’introduire  dans  la  composition  du  vcire  à bouteilles  une  grande  (juan- 
tité  de  calcin;  mais  il  parait  démontré  aujourd’hui  que  le  calcin  rend  le 
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verre  plus  xee  et  plus  cassant.  Les  bonnes  verreries  ne  font  entrer  que 
(les  matières  neuves  dans  la  fabrication  du  verre  à bouteilles. 

Nous  donnerons  ici  les  proportions  d’un  mélange  employé  dans  la  fa- 


brication du  verre  l'I  bouteilles  : 

Sable  jaune 100 

Soude  de  varech 30  à IxO 

Charrées 160  à 170 

Cendres  neuves. 30  à 00 

Argile  jaune 80  à 100 

Galcin  ou  fragments  de  lx>u- 
teilles 100 


Dans  le  verre  à bouteilles , l’oxigène  de  la  silice  est  le  double  de  celui 
(les  bases  ; l’oxigéne  de  l’alumine  et  de  l’oxide  de  fer  est  la  moitié  do  l’oxi- 
gène  de  la  chaux  et  de  la  potasse. 

Le  souffleur  qui  confectionne  une  bouteille  cueille  au  moyen  de  sa 
canne  une  certaine  quantité  de  verre  fondu  ; il  souflle  en  touniant  le 
verre  dans  un  moule  qui  a la  forme  de  la  bouteille,  relève  ensuite 
la  bouteille , enfonce  le  cul,  la  détache  et  place  le  cordon  avec  une  traî- 
née de  verre.  La  bouteille  est  portée  ensuite  dans  le  four  à recuire. 

VERRE  A PIVETTE. 

Le  verrt  à pivette  est  employé  dans  la  confection  des  fioles  à médecine 
et  (les  objets  communs. 

Ce  verre  est  moins  fusible  que  le  verre  ordinaire. 

On  fait  entrer  dans  sa  composition  des  sables  ferrugineux.  C’est  la  pré- 
sence du  fer  qui  donne  à ce  verre  la  teinte  verte  qu’on  lui  connaît.  Sa 
composition  (?st  très  variable , et  se  rapproche  de  celle  du  verre  à bou- 
teilles. L’oxigène  de  la  silice  et  l’oxigène  des  bases  s’y  trouvent  dans  les 
rapports  suivants  :6:1  — 5:1  — 7 :2  — 3:1. 


CRIST.Vl,. 

On  donne  le  nom  de  cristal  à un  verre  h base  de  potasse  et  d’oxide  de 
pl(xnb.  Le  prix  élevé  des  matières  qui  entrent  dans  la  composition  du 
cristal,  et  les  soins  de  toute  espice  qu’exige  sa  fabrication,  font  que  le 
cristal  doit  être  considéré  comme  un  verre  de  luxe. 

Les  substances  (jui  servent  à préparer  le  cristal  doivent  être  d’une 
grande  pureté  ; il  faut  que  la  silice  soit  autant  que  possible  exempte  de 
fer  et  de  matières  organiques;  les  sables  d’Étampes,  d’.Vumont,  de  Fon- 
tainebleau , sont  ceux  que  l’on  emploie  de  préférence  dans  les  cristid- 
leries;  on  choisit  principalement  le  sable  qui  est  le  plus  fin.  La  finesse 
(le  grain  est  une  condition  essentielle  pour  un  bon  mélangedu  sable  avec 
les  fondants. 

Pour  reconnaître  la  pureté  du  sable  que  l’on  doit  employer  dans  In 
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l'abi'iralion  du  cristal,  le  mieux  est  de  le  calciner  au  contact  de  l’air  à une 
haute  température;  pendant  celte  calcination,  le  1er  contenu  dans  le 
sable  passe  à l’état  de  ptTüxide  de  fer,  et  pnxluit  une  coloratiou  roii- 
peâtre  ; le  sable  le  [)lus  imr  est  celui  (|ui  st;  colore  le  moins  ; il  est  du  reste 
presque  impossible  de  trouver  îles  sables  (jui  ne  contiennent  pas  de  traces 
de  fer. 

Le  carbonate  do  potasse  demande  une  purilication  préalable,  qui  con- 
siste à faire  dissoudre  ce  sel  dans  l’eau,  et  à le  débarrasser  par  cristallisa- 
tion des  .sulfates  et  des  chlorures  que  le  lairbonate  alcalin  peut  contenir. 
Le  carbonate  de  potasse  étant  plus  soluble  que  les  sels  précàlents,  reste 
dans  les  eaux-mères  ; on  l’en  retire  en  évaporant  la  liqueur  à sec. 

On  ne  doit  employer  dans  la  fabrication  du  cristal  que  des  vases  et 
des  instruments  en  fer  ; les  vases  de  cuivre  seraient  attaqués  par  la  po- 
tasse et  coloreraient  le  cristal  en  vert. 

On  a cln'rclié  en  vain  jusipi’à  présent  à faire  du  cristal  blanc  en  rem- 
plaçant le  carbonate  de  potasse  par  le  carbonate  de  soude  ; ce  dernier  sel 
donne  toujoui-sà  la  masse  une,  teinte  verdâtre. 

La  litharge  du  commerce  ne  peut  être  employée  dans  la  confection  du 
cristal,  parce  qu'elle  contient  des  oxides  de  cuivre  et  de  fer,  (|ui  colore- 
raient la  masse  vitreuse.  Ou  la  remplace  par  du  minium,  qui  est  plus  ]uir. 

On  croit  généralement  que  le  minium  est  employé  dans  les  crislallerii's 
parce  (jue  l’excès  d’oxigène  contenu  dans  cet  oxide  est  destiné  à brûler 
les  matières  organiques  cjui  se  trouvent  dans  le  carbonate  de  jaitasse;  on 
peut  expliquer  autrement  le  rôle  (lue  joue  le  minium  dans  la  fabrication 
du  cristal,  et  la  préférence  qu’on  lui  donne  sur  la  litharge. 

Il  résulUi  d’exjiériences  n'!cente,s  ([ue  le  cristal  contient  toujours  du  cur- 
iHinate  de  potasse  ( Clémandot  et  Freiuy).  Le  plomb  (jui  se  trouve  souvent 
dans  U-s  litharges  peut  décomposer  sous  l’iidluence  de  la  chaleur  le 
carbonate  de  potasse  contenu  dans  le  cristal , et  produire  des  bulles 
d’oxide  de  carbone  (jui  en  se  renouvelant  sans  cesse  dans  la  masse’  viti'euse, 
rendent  le  raffinage  du  cristal  très  difficile. 

Nous  pensons  donc  ([ue  si  l’on  enqiloie  le  minium  dans  la  fabrication 
du  cristal  de  préféreucx;  à la  litharge,  c’est  : 1"  parce  que  le  minium  est 
plus  [lur  que  la  litharge;  2“  parce  ([u’il  ne  contient  jamais  de  plomb  iné- 
talli(]ue  ipii  par  sa  présence  agit  sur  le  carbonate  de  pota.sse  contenu 
dans  le  cristal,  et  s’opjiose  au  raffinage. 

Le  plomb  qui  sert  à faire  le  minium  doit  être  le  plus  pur  possible;  car 
tous  les  autres  métaux,  et  principalement  le  cuivre,  coloreraient  lecristal . 

ün  peut  fabriquer  le  cristal  dans  des  jiots  ouverts,  mais  il  faut  aloi's 
employer  le  bois  comme  combustible;  le  charbon  de  terre  nécessite  l’em- 
ploi de  pots  couverts.  ’ 

Nous  donnons  dans  l’allas  (pi.  2’2,  lig.  ‘2  et  3)  le  dessin  d'un  four  à 
cristal  ii  pots  couverts. 
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Le  dosage  des  substances  qui  servent  ù faire  le  cristal  varie  avec  la 
nature  du  combustible  que  l’on  emploie  et  la  teiiiperatnre  (|ue  donne  le 
bur.  Plus  cette  températum  est  élevée,  et  moins  on  aura  de  fondant 
à ajouter;  il  en  résultera  du  reste  de  l’économie  dans  l’oiiéralion,  et 
une  grande  qualité  dans  la  matière  ilu  cristal  produit  ; car  les  fondants 
sont  les  corps  véritablement  dispendieux  dans  cette  fabrication;  et, 
tontes  choses  égales  d’ailleurs,  le  cristal  qui  contient  le  plus  de  silice 
est  le  plus  blanc , et  surtout  le  plus  éclatant  ; une  construction  de  four 
bien  entendue,  des  combustibles  de  bonne  qualité  , sont  les  éléments 
essentiels  d'une  bonne  fabrication.  On  no  doit  pas  chercher  dans  la  prépa- 
ration du  cristal  à obtenir  une  fusion  trop  rapide  ; si , par  exemple , la 
masse  était  omnplétement  fondue  au  boutde  quinze  à dix-huit  heures  , 
ilanit’cMiTenablede  la  maintenir  encore  cinq  à six  heures  en  fusion, 
aSa  de  laisser  le  cristal  s’affiner  et  se  débarrasser  des  bulles  de  gaz  (]ui 
se  trouvent  en  suspension  dans  la  masse. 

Nous  donnerons  ici  les  dosages  qui  sont  le  plus  généralement  employé's 
pour  faire  le  cristal. 


fouri  d lu  houille  et  à pots  couverts. 
■'iblc  pur 300 

tlioium 200 

tarbonalc  de  potasse  purifié.  00  à 95 


Fours  chauffés  au  bois. 

Sable  pur 

. 300 

Minium 

. 200 

Carbonate  de  potasse 

purifié 

. 100 

Croisil 

. 300 

üxide  de  manganèse 

. 0,55 1 Au 

Acide  arsénieux  . . 

. O,G0  j besoin. 

affiné,  on  Yécrhne 

pour  enlever  les 

substances  étrangères  qui  remontent  toujours  à la  partie  supérieure  du 
creuset,  et  l’on  cueille , au  moyen  de  la  canne  qui  est  un  tube  de  fer 
iTeux , la  quantité  de  cristal  nécessaire  pour  faire  une  pièce  : en  souf- 
llant  dans  la  canne  et  s’aidant  de  quelques  outils  très  simples , l’ouvrier 
lionne  à la  piè-ce  toutes  les  formes  imaginables. 

Le  cristal  peut  aussi  être  coulé  dans  des  moules  en  fonte  ou  en  cuivre. 
Depuis  quelques  années,  on  suit  en  France  une  méthode  employée  depuis 
longtenqis  en  Bohême , qui  consiste  à mouler  le  cristal  dans  des  moules 
en  bois  : ce  procédé  a l’avantage  de  laisser  au  cristal  son  poli  et  sa  pureté , 
ce  que  ne  fait  jamais  un  moule  en  métal.  Pour  éviter  la  carbon i.sat ion 
lies  moules  en  bois , l'ouvrier  a le  soin  de  tremper  de  temps  en  temps  le 
moule  dans  de  l’eau,  et  de  tourner  continuellement  la  pièce  afin  que  le 
contact  du  cristal  rouge  et  du  bois  ne  se  prolonge  pas  trop  longtenqis. 
Au  moyen  de  ces  précautions,  on  peut  mouler  jusqu’à  200  pièces  dans 
le  même  moule,  sans  qu’elles  présentent  de  changeinenLs  dans  leur  forme 
et  leur  diinensioii. 


(üized  by  Googlc 


2(|0  VERRSS  COLORÉS. 

On  taille  le  cristal  en  l'ébaucliant  d’abord  à l’aide  d’une  meule  en  fer, 
avec  interposition  de  sable  ; on  l’adoucit  avec  une  meule  de  gr^s  et  on  le 
polit  au  moyen  d’une  meule  de  bois  et  de  la  ponce.  Le  dernier  poli  se 
donne  avec  une  meule  en  liège  et  de  la  potée  d’étain. 

VERRES  COLORÉS. 

I>cs  corps  que  l’on  emploie  pour  colorer  le  verre  ou  le  cristal  sont  en 
général  des  oxides  métalliques  que  l’on  prépare  pour  cet  usage  dans  un 
grand  état  de  punité. 

Les  verres  colorés , étant  destinés  , pour  la  plus  grande  partie  , à être 
doublés , c’est-à-dire  à être  superposés  les  uns  sur  les  autres  , doivent 
se  dilater  également  sous  l’influence  de  la  chaleur  ; on  ne  peut  arriver  à 
ce  résultat  que  par  tâtonnement.  Les  oxides  que  l’on  emploie  pour  colorer 
les  verres  doivent  toujours  être  essayés,  soit  avin:  un  verre  ordinaire,  soit 
avec  un  verre  ploinbeux. 

Les  principales  couleurs  sont  produites  par  les  corps  suivants  : 

Bleu  saphir.  — Oxide  de  cobalt. 

Bleu  céleste.  — Deutoxide  de  cuivre. 

Bouge  pourpre.  — Protoxide  de  cuivre.  , 

Vert.  — Oxide  de  cltrome. 

Jaune  serin.  — Urane. 

Violet.  — Peroxide  de  manganést;. 

Rouge  ou  rose.  — ■ Or. 

Jaune.  — Chlorure  d’argent. 

Nous  examinerons  successivement  les  principaux  verres  colorés. 

!.e  verre  coloré  en  bleu  saphir  ne  présente  aucune  difliculté  dans  sa 
préparation  ; l’oxide  de  cobalt  n’a  même  pas  besoin  d’être  d’une  pureté 
parfaite;  quand  le  verre  est  fondu,  on  y ajoute  une  quantité  d’oxide  de 
cobalt  qui  varie  avec  l’intensité  du  bleu  que  l’on  veut  produire.  En  gé- 
néral une  petite  quantité  d’oxide  suffit  pour  donner  un  verre  très  forte- 
ment coloré. 

Le  verre  coloré  en  bleu  céleste  peut  être  produit,  comme  nous  l’avons 
dit , avec  le  bi-oxide  de  cuivre  ; mais  la  teinte  bleue  ne  s’obtient  avec 
l’oxide  de  cuivre  que  dans  le  cas  où  le  verre  est  alcalin  ; le  bi-oxide  de 
cuivre  ne  donne  une  teinte  d’un  vert  émeraude  que  lorsqu’il  est  mélangé  à 
de  l’urane , qui , colorant  les  verres  en  jaune , produit  avec  la  couleur 
bleue  due  au  deutoxide  de  cuivre  une  teinte  verte. 

Le  veiTe  pourpre  s’obtient  avec  le  protoxide  de  cuivre.  La  préparation 
de  ce  verre  présente  souvent  de  grandes  difficultés  ; pour  produire  une 
belle  teinte  pourpre  avec  le  protoxide  de  cuivre,  on  doit  éviter  l’influence 
de  tous  les  corps  qui  pourraient  céder  de  l’oxigène  et  faire  passer  le  pro- 
toxide de  cuivre  à l’état  «le  bi-oxide  : aussi  emploic-t-on  avec  avantage 
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dans  cette  préparation  les  matières  organiques,  les  sels  de  proioxide  de 
fer,  de  protoxidc  d’étain,  etc. 

Un  prépare  plusieurs  espèces  de  verre  colorés  en  vert;  Le  vert  d'herbe 
s'obtient  avec  du  sesqui-oxide  de  chrome , ou  un  mélange  de  verre  d’an- 
tiffloioe  et  d’oxide  de  cobalt.  Le  vert  bouteille  se  prépare  avec  l'oxide  de 
fer  des  battitures.  Le  nouveau  vert  émet-aude  s’ obtient  avec  un  mélange 
d'oiides  de  nickel  et  d’uranium. 

Les  verres  d'un  jaune  serin  s'obtiennent,  d’après  les  indications  de 
M.  Péligot,  en  employant  l’oxide  d’uranium.  Ces  verres  présentent  un 
double  reflet  et  sont  dicroides:  dans  la  préparation  de  ces  sortes  de 
vertes,  il  faut  éviter  l’emploi  du  cristal  ; les  verres  à base  de  chaux  sont 
ceux  qui  donnent  les  meilleurs  résultats. 

Les  verres  violets  se  préparent  toujours  avec  le  peroxide  de  manganèse , 
dont  le  pouvoir  colorant  est  énorme  ; les  plus  belles  teintes  s’obtiennent 
en  introduisant  dans  les  verres  une  certaine  quantité  d’azotate  de  po- 
tasse. 

Les  verres  roses  ou  {Murpres  s’obtiennent  avec  l’or  dissous  dans  l’eau 
régale , ou  au  moyen  du  pourpre  de  Cassius.  La  préparation  de  ce  verre 
est  difficile  et  exige  un  véritable  tour  de  main  dont  chaque  fabricant 
fait  un  secret  : le  verre  coloré  par  l’or  est  d’abord  incolore  au  moment  du 
mélange  du  verre  fondu  avec  le  sel  d’or,  et  ne  prend  sa  belle  teinte  pourpre 
qa’en  le  soumettant  à une  espèce  de  recuit  ; on  pense  généralement 
que  c’est  l’or  très  divisé  qüi  colore  le  verre  en  rose. 

Le  verre  rose  que  l’on  appelle  rubis  de  Bohème  se  prépare  en  fondant 
ensemble  : 

Quartz  étonné  et  pulvérisé.  . . 100 


Minium  . 150 

IVUasse  line  frittée 30 

Rorax  fondu 20 

Sulfure  d'antimoine 5 


Peroxide  de  manganèse  ....  .5 

Or  détonant  broyé  avec  de 
rcssence  de  térébentliine  . . 5 

l.e  verre  jaune  ambré  se  produit  avec  le  chlorure  d’argent:  cette  colo- 
ratioti  se  fait  raretnent  pour  les  verres  de  masse.  Les  verres  ambrés  sont 
onlinairement  colorés  à leur  surface  : on  les  destine  en  général  à la 
gravure. 

Le  verre  jaune  s’obtient  encore,  1"  avec  du  poussier  de  charbon,  2*  avec 
un  mélange  de  minium  et  de  verre  d’antimoine,  3*  avec  un  mélange  de 
peroxide  de  manganèse  et  d’un  grand  excès  de  peroxide  de  fer. 

On  donne  le  nom  de  verres  doublés  à des  pièces  formées  de  deux  verres 
qui  sont  superposés  l’un  sur  l’autre  ; c’est  ordinairement  du  cristal  blanc 
que  l’on  recouvre  d’un  verre  coloré  ; pour  obtenir  les  effets  de  doublé, 
it.  ifi 
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l’ouvrier  plonge  sa  canne  d’aborrl  dans  un  creuset  qui  contient  du  cristal 
incolore  et  ensuite  dans  du  cristal  coloré;  au  moyen  de l’insutTlatioii  ou 
des  procédés  ordinaires  du  moulage,  il  obtient  des  objets  qui  sont  formés 
de  deux  couches  différentes  de  verre;  en  enlevant  ensuite  à certains  en- 
droits , à l’aide  de  la  taille,  le  verre  colore , il  peut  produire  des  dessins 
très  variés  de  verre  coloré  sur  un  fond  blanc. 

Le  verre  triplé  est  formé  de  trois  couches  différentes  de  verre;  on  in- 
terpose une  couche  d’émail  ou  de  verre  opaque  , entre  le  cristal  incolore 
et  le  verre  coloré;  ce  verre  s’obtient  par  la  même  méthode  que  le  verre 
doublé,  en  trempant  successivement  la  canne  dans  trois  creusets  conte- 
nant des  espèces  différentes  de  verre. 

ÉMAIL. 

L'éjnail  est  un  verre  blanc,  tenant  en  suspension  dans  sa  masse  une 
substance  opaque.  Les  corps  qui  [x-uvent  être  employés  pour  pnxjuire 
l’email  sont  l’acide  stannique,  l’acide  arsénieux,  l’antimoniate  d’anti- 
moine, le  phosphate  de  chaux,  le  sulfate  <le  potasse  : l’éinail  est  formé 
en  général  par  un  verre  très  fusible , afin  que  la  teinpra-ature  que  l'on 
emploie  pour  le  fondre  ne  soit  pas  assez  élevée  pour  volatiliser  le  corps 
qui  doit  opacilier  le  verre.  I.0  mélange  des  matières  doit  être  aussi  par- 
fait ()ue  possible.  Pour  opaciOer  avec  l’acide  stannique  on  produit  cet 
acide  en  même  temps  que  l’on  oxide  le  plomb , en  cbauffuit  à l’air  un 
nit-lauge  de  15  parties  d’étain  et  de  100  parties  de  plomb.  11  se  forme 
ainsi  un  stannaUï  de  plomb  , <|ui  est  débarra.ssé  par  des  lavages  de  toutes 
les  parties  métalliques  qu’il  jajut  retenir  et  que  l’on  appelle  calcine. 

Cette  calcine  est  ensuite  frittée  avec  du  sable  et  du  carbonate  de  po- 
tasse, dans  les  proportions  suivantes  ; 100  parties  de  sable,  200  parties 
de  calcine  et  80  parties  de  carbonate  de  potasse.  Cette  fritte  sert  de  base 
à tous  les  émaux. 

On  prépare  en  Silésie  et  en  Bohême  un  verre  opalin , nommé  verre 
d'albâtre , en  introduisant  dans  du  verre  fondu  une  certaine  quantité  île 
verre  l’roitl  que  l’on  a préalablement  étonné;  on  travaille  ensuite  le  verix; 
à une  température  aussi  basse  que  possible. 

VEBRE.S  DE  VE.MSE.  VEItEES  HLIGnA^ÉS. 

Le  veiTC  de  Venise  contient,  dans  son  épaisseur,  des  dessins  variés, 
formés  par  des  üis  d’émail  opaque  différemment  coloré,  d’une  finesse 
et  d’une  ténuité  extrêmes.  Nous  ferons  connaître  ici  le  principe  de  cetlo 
ingénieuse  fabrication. 

Pour  fabriquer  le  verre  de  Venise,  011  conunonce  par  étirer  dos  tils 
d’émail  de  1 ou  2 millimètres  de  diamètre,  et  de  la  longueur  de  B à 10 
centimètres.  Cesfils  sont  placés  dans  des  moules  camielés;  on  introduit 
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dans  ces  moules  du  verre  chaud,  qui  empâte  et  colle  tous  h-s  fds  d'i;- 
nuil  qui  conservent  leur  pai-allélismc  et  lu  position  dans  laquelle  ils 
avaient  été  placé-s  dans  les  moules.  Un  introduit  cette  paraison  dims 
du  cristal  : les  fils  d'émail  se  trouvent  ainsi  compris  entre  deux  épais- 
seurs de  cristal;  la  masse  de  verre  qui  provient  de  ces  opérations 
est  ensuite  étirée  , et  on  la  tourne  en  même  temps  entre  les  doigts  de 
manière  à former  des  spirales.  La  variété  de  dessins  que  présentent  h-s 
baguettes  déi>end  de  la  disposition  des  moules  dans  lesquels  les  fils 
d'émail  ont  d’abord  été  placés.  Lorsqu’on  a obtenu  ainsi  une  série  de 
baguettes  ejui  ont  de  15  à 20  mètnîs  de  longueur,  on  les  divise  en  ba- 
guettes do  30  à 35  centintètres  ; on  les  place  les  unes  à côté  des  autres 
dans  un  appareil  qui  a éu';  porUi  à une  température  qui  détermine  leur 
acoolement.  On  obtient  ainsi  une  masse  vili-euse,  qui  se  travaille  par  les 
pnxédés  ordinaires. 

MILLEHOIU. 

Le  verre  que  l’on  nomme  milleiiori  est  tout  à fait  semblable,  quant  à sa 
pa-paration,  au  verre  de  Venise;  il  se  compose  de  petites  fleurs  ou  d’é- 
toiles formées  d'émail  différemment  coloré,  et  qui  sont  comprises  dans 
une  niasse  de  verre  incolore. 

Les  fleurs  ou  étoiles  se  font  dans  des  moules  comme  les  baguettes  de 
verre  de  Venise,  et  se  réunissent  entre  elles  par  le  même  proa'xlé. 

FMNT-OI.ASS. 

Ce  verre  contient  plus  d’oxide  de  plomb  que  le  cristal.  Sa  densité  est 
de 3,6;  il  doit  être  très  homogène  , sans  bulles  et  peu  coloré;  il  est  des- 
tiné aux  besoins  de  l’optique  ; on  produit  du  flint-glass  propre  à la 
l'onfection  des  objectifs  de  grand  diamètre,  en  remuant  continuellement 
le  verre  en  fusion  avec  un  agitateur  en  argile  blanche  qui  peut  se  dis- 
soudre dans  le  verre  sans  le  colorer.  Les  objectifs  de  bonne  qualité  et 
d'ilii’  diamètre  assez  grand  sont  fort  rares,  et  d’un  prix  très  élevé. 

Nous  doniiuns  ici  un  dosage  pour  la  préparation  du  flint-glass  : 


Sable  pur 

300 

Minium 

300 

Potasse 

150 

10 

Acide  arsénieux.  . , . . 

0,i5 

Oxide  de  manganèse . 

0,60 

STRASS  INCOLORE. 

Le  strass  incolore  est  un  verre  qui  se  rapproche  par  ses  propriétés  et  sa 
composition  du  flint-glass.  La  bijouterie  l’emploie  pour  imiter  les  dia- 
mants. Les  matières  dont  on  se  sert  pour  le  préparer  doivent  êtri!  d’une 
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piirolé  parfaite.  Il  faut  que  leur  mélange  soit  aussi  intime  que  ix)ssible, 
que  la  fusion  se  fasse  lentement,  qu’elle  soit  prolongée  au  moins  [leiulant 
vingt-cinq  ou  trente  heures , et  que  la  masse  vitreuse  se  refroidisse  lente- 
ment pour  qu’elle  éprouve  un  véritable  recuit. 

H.  Douault , qui  s’est  particulièrement  occupé  de  la  fabrication  du 


strass , a proposé  les  dosages  suivants  : 

1 - 

. 2 - 

3 

Cristal  de  roche 

300 

» 

300 

Sable 

U 

300 

H 

Minium 

A70 

S 

A62 

Cëruse  de  Clichy 

» 

51A 

1» 

Potasse  A l’alcool 

163 

96 

168 

Borax 

22 

27 

18 

Acide  arsénieux 

1 

1 

0,5 

On  obtient  avec  le  cristal  de  roche  un 

strass  plus  dur  que  celui  qui  est 

fait  avec  le  sable  ; mais  ce  strass  est  souvent  trop  blanc  et  jette  moins  de 
feu  que  celui  qui  est  légèrement  jaune. 

STRASS  COLORÉS. 


Ces  verres  sont  destinés  à reproduire  des  imitations  de  pierres  natu- 
relles. Leur  préparation  exige  de  grandes  précautions. 

On  obtient  les  strass  colorés  en  faisant  fondre  le  strass  blanc  avec  des 
oxides  métalliques.  Nous  donnerons  ici  quelques  unes  de  ccs  compositions . 


/ Strass  blanc. 1000 

TOPAZE f Verre  d’antimoine  .....  AO 

^ Pourpre  de  Cassius.  ....  1 

Cette  pierre  présente  quelquefois  pendant  sa  fabrication  des  change- 
ments de  teinte  remarquables  ; elle  peut  passer  du  jaune  au  rouge  rubis, 
suivant  la  température  et  la  durée  du  feu. 


RCBts.  On  obtient  cette  pierre  artificielle  en  fondant  1 p.  de  matière 
topaze  avec  8 p.  de  strass  blanc  pendant  3 heures  ; en  réchauffant  en- 
suite la  masse  vitreuse  au  chalumeau  , on  la  voit  prendre  sa  belle  teinte 
rouge. 

/Strass  incolore 1000 

éuSHADDE Oxide  de  cuivre  pur  , , . , 8 

^ Oxide  de  chrome 0,2 


SAPBia 


au£thtste 


Strass  Incolore 

Oxide  de  cobalt 

Strass  incolore 

Oxide  de  manganèse  . . . . 

Oxide  de  cobalt 

Pourpre  de  Cassius 


1000 

15 

1000 

8 

5 

0.2 
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/Slrass  incolore.  . . . 
AIGUE-MARINE . . . . } Vcrrc  d'autimoinc  . . 

Oxide  de  cobalt  . . . 
Strass  incolore .... 
Verre  d’antimoine  . . 
Pourpre  de  Cassius  . 
Oxide  de  manganèse. 


GRENAT  STYRIEN.  . . 


iOOO 

7 

0,i 

1000 

500 

A 

A 
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AVENTUBIPiE. 

On  a fabriqué  depuis  longtemps  à Venise , par  des  procédés  tenus 
secrets,  un  verre  contenant  dans  sa  masse  des  cristaux  octaédriques  et 
brillants  de  cuivre  métallique. 

Malgré  des  efforts  tentés  à différentes  reprises , on  n’avait  pas  jusqu’à 
présent  reproduit  en  France  l’aventurine  de  Venise  dont  le  prix  est  très 
élevé.  Le  secret  de  cette  fabrication  vient  d’être  trouvé  récemment 
(MM.  Clémandot  et  Fremy).  L’aventurinc  s’obtient  en  chauffant , en  pré- 
sence d'une  masse  vitreuse , un  mélange  de  silicate  de  protoxide  de  fer 
et  de  protoxide  de  cuivre.  Dans  cette  réaction,  le  silicate  de  protoxide  de 
fer  s’empare  de  l’oxigène  du  protoxide  de  cuivre,  le  réduit  et  se  trans- 
forme en  silicate  de  peroxide  de  fer  qui  ne  colore  pas  sensiblement  la 
inasse(;  le  cuivre  régénéré  cristallise  alors  en  octaèdres  parfaitement  ré- 
guliers. 

Pour  obtenir  de  l’aventurine,  présentant  toutes  les  qualités  qu’exige  la 
bijouterie,  il  faut  se  placer  dans  des  circonstances  de  température  que  1a 
pratique  peut  seule  indiquer  et  qui  rendent  cette  fabrication  assez  diHlcile. 


IIYALITHE. 


On  donne  le  nom  d’hyalitlie  à un  verre  ordinairement  coloré  en  noir, 
que  l’on  obtient  en  faisant  fondre  avec  du  verre  ordinaire  , des  os  cal- 
cinés , des  scories  de  forge,  du  poussier  de  charbon , des  basaltes  , des 
laves,  etc.  L’hyalithe  est  souvent  aussi  dure  que  la  porcelaine  et  peut  la 
remplacer  dans  plusieurs  de  ses  usages. 


PEIMUBE  StlB  VERRE, 

On  emploie  pour  la  peinture  sur  verre  deux  procédés  différents. 

Dans  le  premier  procédé,  le  verreest  coloré  dans  sa  masse  par  des  oxides 
métalliques,  et  découpé  ensuite:  les  fragments  sont  réunis  au  moymides 
feuilles  de  plomb. 

Le  second  procédé  consiste  à peindre  le  verre  comme  on  peint  la  por- 
celaine, et  à le  cuire  ensuite  à la  moufle. 

En  combinant  ces  deux  procédés,  on  obtient  des  vitraux  colorés  d’un 
l«il  effet. 
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l.cs  coulfiiii's  pinpliiyi'-es  dans  la  (HMiiture  sur  vpitc  doivrnt  avoir  um; 
transparoiice  (pie  ne  demande  pas  la  peinture  sur  [wrcelaine.  Aussi  pn^ 
fcre-t-on,  pour  la  ]>einture  sur  verre,  l'ovide  de  cuivre  à l’oxide  de  chrome 
jiour  prcKluirc  les  teintes  verhis;  l'oxide  de  chrome  ne  donnant  que  des 
couleurs  opaques. 

Dans  la  peinture  sur  verre  , on  i>eut  faire  usage  des  deux  surfaces  du 
verre  ; la  surface  ])lacée  extérieurement  reçoit  en  général  toutes  les  om- 
bres qui  sont  ainsi  plus  vives  et  plus  arrêtées. 

ABSijse  da  verre. 

Nous  supposerons  que  le  verre  à analyser  contient  de  la  silice,  de  Ta- 
lumine , de  la  chaux  , de  l'oxide  de  1er,  de  la  potasse  et  de  la  soude. 

On  jase  5 grammes  de  verre  réduit  pn;alal)lement  en  poudre  fine,  on 
les  fond  au  creuset  de  platine  avec  ‘25  grammes  de  carbonate  de  soude;  le 
produit  de  cette  calcination  est  traité  par  l’acide  chlorhydrique,  qui  dis- 
sout tous  les  oxides  et  même  la  silice. 

liqueur  est  évaporée  à siccité,  et  le  résidu  est  chauffé  li  200  ou  SOÔ'; 
la  silice  , qui  était  d'alwrd  soluble  dans  l’acide  chlorhydrique  , devient 
insoluble  ; on  reprend  le  résidu  par  de  l’eau  légèrement  acidulée , qui 
di.ssout  les  oxides  et  laisse  la  silice  pure , qui  est  lavée  avec  soin  , puis 
dessi^hée  et  pesée. 

La  liqueur  d’où  l’on  a séparé  la  silice  est  traitré  par  un  exets  d’am- 
moniaque; il  se  forme  un  précipité  d’oxide  de  fer  et  d’alumine;  la  chaux 
reste  en  dissolution  à l’état  de  chlorure  de  calcium  ; on  la  précipite  par 
l’oxalatc  d’ammoniaque , qui  produit  de  l’oxalate  de  chaux  insoluble  ; ce 
sel , calciné  avec  l’acide  sulfurique , donne  du  sulfate  de  chaux , dont  le 
poids  fait  connaître  la  quantité  de  chaux  qui  se  trouvait  dans  le  verre. 

Pour  déterminer  la  proportion  d’oxidede  fer  et  d’alumine,  on  fait 
bouillir  le  précipité  formé  par  l’ammoniaque,  avec  un  excès  de  pota.sse, 
qui  dissout  l’alumine  et  laisse  le  poroxide  de  fer  dont  on  détermine  le 
poids.  L’aluminate  de  potas.se,  qui  reste  en  dissolution  dans  la  potasse, 
est  décomposé  par  l’acidc  chlorhydri(]uc;  la  liqueur  est  trailéfî  parle 
carbonate  d’ammoniaque  qui  précipite  l’alumine  pure. 

On  a déterminé  ainsi  la  silice,  l’alumine,  l’oxide  de  fer  et  la  chaux 
contenues  dans  la  substance  siliceuse.  Il  reste  à trouver  la  proportion 
de  potasse  et  de  sonde. 

On  réduit  en  poudre  5 grammes  de  verre,  et  on  les  traite  dans  une 
capsule  de  platine  par  l’acide  fluorhydrique,  qui  forme  du  fluorure  de  si- 
licium gazeiix,  et  rend  le  verre  attaquable  par  les  acides.  La  mass*?  i?st 
évaporée  à siccité  avec  <io  l’acidc  sulfurique.  On  reprend  le  résidu  par  l’a- 
cide sulfurique  étcnilu  qui  dissout  la  potasse,  la  soude,  l’alumine,  l'oxide 
de  fer  et  d»is  traces  de  chaux.  On  prréipite  lis  trois  dernières  lia.ses  jiar 
le  carbonate  d’ammoniaque  , et  la  liqueur  évaporée  à sec  et  calcinée  légè- 
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remplit,  tloiiiH!  le  |ioids  dos  doux  sulfates  de  |>ot;Lsse  et  de  .soude.  Cis 
deux  sels  sont  repris  p-sr  l'eau  et  transformés  en  chlorures  au  moyen  du 
chlorure  de  barium  ; leur  dissolution  conceiitni!  est  alors  train*  par  le 
chlorure  de  platine  en  présence  de  l’alcool,  qui  précipite  seulement  la  po- 
tasse à l'éiat  de  chlorure  double  de  jxitussiuiu  et  <k‘  (dutine;  rai  composé 
correspond  à une  quantité  de  |>otas.se(pi'il  est  facile  do  calculer.  Connais- 
sant le  poids  de  la  potasse , on  en  di'xluit  pur  différence  celui  de  la  soude. 

Lors<]ue  le  verre  à analyser  contient  de  l'oxide  de  plomb,  ou  le  traite 
par  le  carlionatede  soude;  le  résidu  est  repris  par  de.  l'acide  azotique;  la 
liqueur  est  évaporée  à sec,  afin  de  rendre  la  silice  insoluble;  on  reprend 
le  résidu  |ior  l'eau,  et  l'on  fuit  jiassi'r  dans  la  liqueur  filtrée  un  cou- 
rant d’acide  sulfliydrique  qui  précipiU;  le  plomb  à l'état  de  sulfure  que 
l'on  transforme  eu  sulfate  de  )iloinb  ]>ar  l’acide  azoti(|UC.  Le  jioids  de 
ce  sel  fait  connaître  lu  pru|Mirtion  d'oxide  de  plomb. 

Si  le  verre  contient  de  la  magnésie , on  l’attaque  |>nr  le  carbonate  do 
soude;  la  masse  est  repirisu  par  l'acide  chlorhydrique;  on  en  sépiare  la 
silice  par  la  méthode  décrite  pré'Ci'xlcmment.  On  précipiite,  en  présence 
d'un  excès  de  sel  ammoniac,  l’oxide  de  fer  et  l'alumine  pur  l’ammuniaquc. 
La  liqueur  est  traitée  par  de  l'oxalate  d’aiumouia()uc  qui  ne  précipite  (}ue 
la  cliuux  en  pn’-sencc  du  sel  ammoniac;  la  liqueur  ültrée , soumise  à l'é- 
raporatioii  avec  un  exci’s  de  carbonate  de  potasse , laisse  déposer  du 
carbonate  de  magnésie  insoluble  qui  donne  par  la  (»ilciiiation  la  niagné'sie 
parc. 

La  magnésie  pieut  encore  être  dosée  en  attaquant  le  verre  par  le  carbo- 
nate de  barite  ; la  silice , la  barite , la  chaux , l'alumine  et  l’oxide  de  fer 
sont  séjiarés  par  les  méthodes  ordinaires  ; la  magnésie  , la  soude  et  la 
potasse  restent  dans  la  liipueur  à l'état  de  sulfates. 

On  traite  la  dissolution  de  ces  trois  sels  par  un  léger  excès  d’acétate  de 
barite;  il  se  forme  par  double  échange  du  sulfate  de  barite  insoluble  et 
dis  acétates  de  magnésie  , de  potasse  ou  de  soude  qui  sont  .solubles.  La 
dissolution  de  ces  derniers  sels  est  évaporée  à sec,  et  le  résiilu  est  calciné 
au  rouge  dans  un  creuset  de  platine;  on  obtieut  un  résidu  formé  de  car- 
bonates alcalins,  de  magnésie,  et  de  carbonate  de  barite;  ce  résidu  est 
traité  par  l’eau  ; les  carbonates  alcalins  seuls  se  dissolvent , ou  les  évapore 
avec  un  excès  d'acide  sulfurique,  et  l’on  calcine  au  rouge  vif:  les  sulfates 
acides  se  changent  eu  sulfates  neutres  que  l'on  analyse  par  les  procédés 
onlinuires. 

Le  résidu  laissé  par  l’eau  après  la  calcination  des  acétates , et  qui  se 
compose  de  magnésie  et  de  carbonate  de  barite,  est  repris  par  de  l'acide 
sulfuru|ue  faible , qui  ne  dissout  que  la  uiugiuisie.  Ou  évapore  cette  dis- 
solution à siceité , et  l'on  calcine  au  rouge  sombi-e  le  sulfate  do  magné- 
sie, }K)ur  le  débarrasser  de  l’acide  sulfurique  en  excès.  Le  [loids  de  ce 
sel  neutre  indique  la  quantité  de  magnésie  contenue  dans  le  verre. 


GÉriKRALITKl)  :illH  LKS  1-UTEHIE.S. 


Les  méthodes  que  nous  venons  de  décrire  jwur  analyser  les  verres 
s’appliquent  à l’analyse  de  la  porcelaine , et  de  la  plupart  des  substances 
siliceuses. 


GÉNÉRAUTÉS  SUR  LES  POTERIES  (1). 

On  donne  le  nom  de  poteries  aux  différents  objets  fabriqués  avec  des 
argiles  soumises  à l’action  du  feu. 

L’argile,  que  nous  avons  considérée  précédemment  comme  un  silicate 
d’alumine,  forme  la  base  de  toutes  les  p&tes  céramiques.  Toutefois,  les  po- 
teries ne  se  fabriquent  pas  avec  l’argile  seule,  qui,  lorsqu’on  la  calcine, 
se  fendille  irrégulièrement  et  éprouve  un  retrait  cnnsidé-rable. 

Pour  obtenir  les  pfttes  céramiques,  on  ajoute  à l’argile  une  substance 
que  l’on  nomme  digraissatüe,  et  qui  forme,  en  s’unissant  à l’argile  sous 
l’influence  de  la  chaleur,  un  mélange  homogène  pouvant,  comme  le  grès 
et  la  porcelaine,  éprouver  au  feu  un  retrait  régulier  et  une  sorte  de  demi- 
fusion. 

Toute  pâte  céramique  se  compose  donc  d’une  substance  argileuse  plas- 
tique et  d’une  substance  dégraissante. 

Les  principales  matières  plastiques  sont;  les  argiles,  les  marnes,  la 
magnésite  (silicate  de  magnésie),  le  kaolin,  les  talcs. 

Les  matières  non  plastiques  ou  dégraissantes,  sont  ; le  silex,  les  sables, 
le  quartz,  le  feldspath,  la  craie,  les  os  calcinés,  le  sulfate  de  barite. 

La  nature  et  la  proportion  des  bases  qui  entrent  dans  la  composition 
d’une  pâte  céramique,  ont  une  grande  influence  sur  la  qualité  d’une 
poterie.  Ainsi  la  silice  unie  à l’alumine  pure  formerait  le  type  d’une  pâte 
complètement  infusiblc , qui  conviendrait  à la  fabrication  des  briques 
réfractaires. 

La  chaux,  la  magnésie,  l’oxide  de  fer  ajoutés  à la  silice  et  à l’alumine 
produisent  une  pâte  céramique  qui  par  la  chaleur  peut  éprouver  une 
sorte  de  fritte,  une  demi-fusion. 

La  potasse  et  la  soude  donnent  de  la  fusibilité  à la  pâte,  la  rendent 
propre  à la  fabrication  de  la  porcelaine  en  la  rapprochant  de  la  coraiH>- 
sitiou  des  verres. 

La  préparation  des  différentes  poteries  fines  se  compose  d’une  série 
d’opérations  dont  nous  donnerons  sommairement  les  détails. 

Lange. 

Les  argiles  sont  ordinairement  mélangées  avec  des  cailloux  et  des  sub- 
stances siliceuses  pouvant  nuire  à la  fabrication.  On  les  enlève  en  met- 
tant l’argile  en  suspension  dans  l’eau. 

Il)  I.CS  di'lails  que  iiou.s  allons  donner  sur  les  polcrics  sont  exlrails  en  K'unde 
partie  do  rexcellenl  ouvrage  de  M.  Brongniart  sur  les  uris  cerumi<|iies. 
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Les  cailloux  ayant  une  pesanteur  spécifique  plus  grande  que  celle  de 
l'argile,  tombent  immédiatement  au  fond  de  l’eau,  qui  décantée  rapide^ 
ment  laisse  déposer  par  le  repos  de  l’argile  pure. 

■royase.  ^ 

Les  substances  qui  entrent  dans  la  composition  des  pâtes  ('érami<|ues, 
telles  que  le  quartz,  le  silex,  le  feldspath,  ont  souvent  une  grande  dureté. 

Pour  les  réduire  en  poudre , ou  les  broie  à la  meule  , après  les  avoir 
rendues  plus  friables  en  les  faisant  rougir  et  les  refroidissant  subitement 
par  une  immersion  dans  l’eau  froide. 

Mélanse  iBlIme  de*  matière*. 

Lorsque  les  matériaux  des  pâtes  céramiques  sont  amenés  à l’état  de 
ténuité  voulue , on  en  opère  le  mélange  au  moyen  de  l’eau.  Les  matières 
doivent  être  prises  à l’état  de  bouillie  claire  ; une  trop  grande  propor- 
tion d’eau  déterminerait  la  séparation  des  matières  solides  suivant  leur 
densité. 

Le  mélange  une  fois  formé  ne  peut  être  abandonné  à lui-méme,  d'abord 
parce  qu’il  n’est  pas  maniable,  et  ensuite  parce  que  les  substances  qui  le 
composent  étant  d’inégale  pesanteur,  pourraient  se  séparer. 

L’opération  qui  enlève  à la  pâte  son  excès  d’humidité  porte  le  nom  de 
msuage  ou  raffermissement  des  pûtes:  on  l’exécute  en  soumettant  la  pâte 
à l'air,  ou  en  la  plaçant  dans  des  caisses  poreuses  en  plâtre,  ou  dans  des 
cuves  en  terre  cuite  légèrement  chaufft^. 

La  pâte  amenée  par  le  ressuage  à un  état  de  fermeté  sultisant  pour 
être  travaillée,  a besoin  d'être  pétrie,  battue,  maniée,  pour  acquérir  l'ho- 
mogénéité désirable.  L’opération  du  pétrissage,  essentielle  pour  la  plupart 
des  liâtes,  est  exécutée  par  un  ouvrier  marchant  pieds  nus  sur  une  aire 
en  bois  ou  en  pierre , qui  jiétrit  la  pâte  en  piétinant  du  centre  à la  cir- 
conférence. 

Dans  les  fabrications  de  poteries  communes,  telles  que  celles  des  bri- 
ques, des  tuiles  , de  la  faïence  commune,  etc.,  on  emploie  la  pâte  dès 
qu’elle  a subi  les  préparations  précédentes  ; mais  pour  les  fabrications  de 
poteries  fines , on  soumet  la  pâte  à une  façon  préparatoire  qui  porte  le 
nom  A’ébauchage,  et  ensuite  au  battage  et  au  coigtage. 

Une  dernière  opération  contribue  a donner  à la  pâte  céramique  une 
homogénéité  parfaite  ; elle  consiste  à abandonner  pendant  plusieurs  mois 
la  pâte  dans  des  caves  humides  : on  l’appelle  jxmrrilure  des  pûtes. 

Un  séjour  dans  un  lieu  humide  fait  éprouver  aux  matières  organiifucs 
contenues  dans  la  pâte  une  sorte  de  putréfaction,  les  noircit  et  détermine 
probablement  dans  la  masse  un  dégagement  de  gaz  qui  rend  le  mélange 
plus  homogène.  Nous  devons  dire  cependant  que  l’utilité  de  la  pourriture 
(les  pâtes  n’est  pas  parfaitement  établie;  il  arrive  souvent  (|ue  dans  une 
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fabri<(u»;  de  [wrcelaine,  pourlos  nécüssiu«  (iiî  la  f'abrica^iüll,  ou  estoblijjù 
d'employer  les  pâles  peu  de  temps  après  leur  pré[>aration  ; on  a reconnu 
<iue  les  objets  fabriqués  avec  ci-tte  pitte  nouvelle  ne  sont  pas  plus  défec- 
tueux ((ue  ceux  (|ui  ont  été  faits  avec  la  (tâte  ancienne. 

Lorsciue  la  ])àte  cérainiqui;  est  faite , on  procède  à la  façon. 

Nous  ne  décrirons  pas  ici  les  procèdes  ipii  sont  employés  pour  façonner 
les  pièces.  Nous  dii'ons  seulement  que  la  façon  se  donne  soit  en  plaçant 
la  pète  humide  sur  un  tour  à i>otier  qui  est  mis  en  inf)uveniput  par  le 
pied,  et  en  façonnant  la  pièce  avec  les  mains,  c’est  ce  que  l’on  nomme 
Vcbuudtaga;  soit  en  appliquant  la  pAté  dans  des  moules  poreux  qui  sont 
ordinairement  en  plâtre;  celte  ojtération  porte  le  nom  de  «/««/«ÿc.  On  fa- 
çonne aussi  les  pièces  à l’aide  du  coulage  ()ui  consiste  à couler,  dans  un 
moule  poreux , une  pAté  formant  une  bouillie  très  claire  et  qui  en  raison 
de  la  porosité  du  moule  s’applique  contre  scs  parois  et  en  épouse  la 
forme. 

VERNIS. 

Lorsque  les  pièces  sont  façonnées,  et  parfaitement  sèches,  tantdt  on  les 
passe  immédiatement  au  four  pour  leurdonner  une  demi-cuisson  ou  une 
cuisson  complète  ; tantél  avant  toute  cuis.son  ou  après  la  demi-cuisson, 
on  les  recouvre  d’un  enduit  vitreux,  qui  se  nomme  émail,  remis,  couverte, 
et  qui  est  destiné  à rendre  les  poteries  im])erinéables  aux  liquide^,  à dé- 
truire leur  rugosité,  à masquer  leur  couleur  rougcAtre,  et  à leur  donner 
des  teintes  agréables  A l’œil. 

Un  bon  vernis  floit  s’étendre  uniformément  à la  surface  de  la  poterie , 
sans  pénétrer  trop  avant  ; sinon  il  s’effacerait  et  deviendrait  ce  qu’on 
appelle  un  vernis  terne , desséché,  ressuyé. 

Le  degré  de  fusibiliU'î  d’un  vernis  doit  être  approprié  à la  pâte  ; trop 
d’infusibilité  l’empéche  de  s’étendre. 

Une  des  conditions  importantes  et  aussi  la  plus  difficile  à remplir 
dans  l’application  d’un  vernis , est  de  mettre  sa  dilatation  en  rapport 
avec  celle  de  la  pAte , sans  quoi  le  vernis  forme  ce  que  l’on  appelle  des 
tressaillares.  Ces  tressaillurcs  nuisent  beaucoup  à la  qualité  de  la  poterie, 
surtout  lorsque  sa  pâte  est  poreuse  ; elles  ]>ermettent  les  infiltrations  de 
liquides  et  de  substances  gi-asses.  Cependant  lorsque  les  tressaillui-es  sont 
disposées  symétriquement  comme  dans  certaines  porcelaines  de  Chine, 
elles  donnent  du  prix  aux  pièces,  qui  iwrtent  alors  le  nom  de  Porcelaines 
Iniitées. 

Les  principaux  vernis  sont  le  feldspath  , les  ponces , le  sel  marin , les 
alcalis , l’acide  borique , le  phosphate  de  chaux  , le  sulfate  de  barde,  les 
silicates  de  plomb,  l’acide  stannique,  les  sulfates  métalliques,  les  oxides 
de  plomb,  de  manganèse,  de  fer,  de  cuivre. 

Les  vernis  transparents  sont  produits  par  des  corps  alcalins  et  vitreux , 
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p«r  le  feldspath,  l’oxide  de  plomb.  I..es  vernis  opaques  s’obtiennent  au 
moyen  de  l’acide  stannique  on  du  phosphate  de  chaux.  Les  vernis  colo- 
rés se  font  avec  les  oxides  et  les  sulfui’es  métalliques. 

ün  applique  les  vernis  de  différentes  manières  ; lorsque  les  pâtes  sont 
encore  poreuses , on  les  vernit  en  les  plongeant  dans  de  l’eau  qui  tient  en 
suspension  la  couverte.  Si  la  pâte  a été  cuite , on  pose  le  vernis  par 
arrotement  ou  aspersion. 

Quelquefois  on  applique  le  vernis  par  volatilisation,  en  dégageant  dans 
le  four  une  vapeur  saline  ou  métallique  comme  le  sel  marin,  qui,  s’éten- 
dant sur  les  pit>ces  portées  à l'inc.andcscence , est  décompo.sé  par  l’action 
de  la  silic^  et  de  la  vapeur  d’eau , et  forme  du  silicate  de  soude  qui 
vitrifie  leur  surface. 

Souvent  le  vernis  se  cuit  à la  même  température  que  la  pâte  comme 
dans  les  poteries  communes  ; mais  souvent  aussi  le  vernis  doit  être  cuit  à 
une  température  beaucoup  plus  basse  que  la  pâte  ; la  pit'-ce  exige  alors 
une  cuisson  double.  On  commence  par  faire  cuire  complètement  la  pâte, 
et  on  la  transforme  en  ce  qu’on  appelle  un  biscuit  ; on  cuit  en  second 
lieu  le  vernis  que  l’on  applique  sur  le  biscuit  par  arrosement  ou  aspersion . 

C4IIMOD  des  pAteM. 

La  cuisson  des  poteries  a pour  effet  de  leur  donner  assez  de  solidité 
pour  qu’on  puisse  les  manier  sans  les  briser  ; elle  les  rend  en  outre 
imperméables  aux  liquides. 

L’échelle  do  température  de  cuisson  est  très  étendue  ; elle  va  depuis 
50  degrés  du  thermomètre  centigrade  jusqu’à  160’  du  pvTomètrc  de 
Wedgwood , c’est-à-dire  au  jioint  de  fusion  de  la  fonte. 

La  forme  des  fours  à cuire  les  poteries  est  variable  ; cependant  pgur 
les  poteries  fines , telles  que  la  porcelaine , la  faïence , on  a généralement 
adopté  les  fota-s  à alandier,  du  nom  des  bouches  qui  sont  placées  à leur 
bas<>(pl.  22,  fig.  1). 

On  donne  le  nom  A'encastage  à l’opét-ation  qui  m*!t  les  pièces  en  état  de 
subir,  sans  être  déformtV’s,  l’action  du  feu  decuis.son.  Pour encaster, on 
place  les  pièces  dans  des  esjvèces  de  supports  ou  dans  des  étuis  de  terre , 
nommés  cazeltes,  et  par  corruption  gazettes;  qui  sont  faits  en  terre  ré- 
fractaire, moins  fusible  que  la  pâte  céramique.  I.,a  manière  d’encaster  lt>s 
pfàeries  varie  suivant  leur  espèce.  Ixvrsqne  les  poteries  sont  recouvertes 
d'un  vernis  qui  doit  se  vitrifier  par  le  feu.,  on  les  fait  porter  par  les  points 
1rs  plus  petits  et  les  moins  nombreux  possible.  \je  fond  descazettes  est 
toujours  couvert  de  sable,  pour  que  les  pièces  ne  puis.sent  jvas  y adhérer. 

On  donne  le  nom  A’ enfournement  à la  manière  dont  les  pièces  sont  pla- 
cées dans  le  four. 

Les  combustibles  employés  dans  la  cuisson  d»îs  poteries  sont  le  bois , 
la  houille  et  la  tourbe.  I.ics  combustibles  destinés  aux  fours  à poterie 
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doivent  brûler  avec  flamme.  Le  Ixiis  est  le  plus  généralement  adopté  pour 

les  poteries  fines. 

Pour  juger  de  la  temp»'‘rature  d’un  four  à poterie,  on  introduit  dans 
son  intérieur  de  petites  pièces  nommées  montres , qui  sont  de  même  na- 
ture que  les  poteries  que  l’on  veut  cuire.  On  retire  de  temps  en  temps  las 
montres  qui  indiquent,  par  les  altérations  qu’elles  ont  éprouvé-es,  l’état  de 
cuisson  de  la  pâte. 

L’action  du  feu  produit  sur  les  pâtes  céramiques  les  modifications  sui- 
vantes : l’eau  est  d’abord  chass('t‘  des  pâtes  céramiques  sous  l’influence  de 
la  chaleur.  Lorsque  les  pièces  ont  été  ]iréalablcment  desséchées  avant  la 
cuisson,  elles  restent  poreuses  et  ])erinéables  : c’est  ainsi  que  l’on  fabritjuc 
les  vases  servant  à rafraîchir  l’eau  que  l’on  nomme  alcnrazias.  Si  la  com- 
position des  pâtes  permet  aux  molécuhis  do  se  rapprocher  les  uues  des 
autres  par  la  cuisson,  les  literies  éprouvent  alore  une  diminution  de  vo- 
lume qui  porte  le  nom  de  retraite, 

La  retraite  est  différente  selon  la  tenqiérature  de  cuisson,  la  nature  des 
pâtes  et  le  mode  de  fabrication  ; elle  varie  depuis  un  douiième  jusqu’à  un 
cinquième  en  dimension  linéaire.  La  retraite  n’est  pas  la  même  dans 
toutes  les  dimensions;  elle  est  ordinain'ment  plus  grande  dans  le  sens 
vertical^^que  dans  le  sens  horizontal. 

Le  calcul  de  la  retraite  qu’une  pièce  doit  éprouver  pendant  la  cu'is.son, 
pour  qu’elle  ne  perde  rien  de  l’élégance  et  de  la  régulariU';  di;  sa  forme  i«t 
un  des  points  les  plus  délicats  de  l’art  du  potier. 

DÉCORATION  DES  POTERIES. 

Les  substances  que  l’on  emploie  pour  décorer  les  poteries  peuvent 
être  divisées  en  quatre  classes. 

1»  Les  couleurs  vitrifiables  proprement  dites. 

2°  Les  engobes  , qui  sont  des  matières  terreuses  fixées  par  un  fondant 
vitreux. 

3°  Les  métaux  à l’état  métallique. 

U"  Les  lustres  métalliques. 

Les  substances  vitrifiables  qui  servent  à décorer  les  poteries  doivent 
remplir  plusieure  conditions  indispensables  à leur  usage.  Elles  doivent  : 

!•  Etre  fusibles  et  inaltérables  à une  température  rouge,  ce  qui  exclut 
toute  matière  organique,  se  volatilisant  et  se  décomposant  par  la  chaleur  ; 

2°  Adhérer  fortement  aux  corps  sur  lesquels  on  les  applique  ; 

3"  Conserver  un  as|iect  viti^eux  aprt>s  la  cuisson  ; 

â“  Être  inattaquables  par  l’air,  l’humidité  et  les  gaz  qui  [leuvent  exister 
dans  l’atmosphère  ; 

5"  Étn‘  eu  rap|)ort  de  dilatabilité  avec  les  diflerentes  iwleries  ; 
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5'  Être  plus  fusibles  que  les  poteries  ellcs-niénies  et  as.se7.  iliires  jKUir 
résister  au  frottement. 

Les  fondants  sont  des  matières  vitritiables  incolores  qu’on  ajoute  aux 
oxides  métalliques  et  aux  métaux  pour  les  faire  adhérer  aux  poteries. 

Les  matières  qui  entrent  dans  la  composition  des  fondants  sont,  le 
sable,  le  feldspath,  le  borax  ou  bien  l’acide  borique,  le  nitre,  le  carbonate 
de  potasse,  le  carbonate  do  soude , le  minium  , la  litharge  , l’oxide  de 
bismuth. 

Dans  la  décoration  des  poteries,  on  distingue  d’une  part  la  coloration 
de  leur  pâte,  et  de  l’autre  l’application  de  couleurs  vitrifiables  à leur 
surface  sur  leur  enduit. 

Lorsqu’on  se  propose  de  colorer  la  pâte,  la  couleur  doit  résister  à la 
température  de  cuisson  de  la  poterie  , sans  éprouver  d’altération  ; aussi 
les  poteries  qui  SC  cuisent  à une  température  très  élevée,  telles  que  la  por- 
celaine dure,  n’admettent-elles  qu’un  nombre  de  couleurs  très  limité. 

Lorsqu’au  contraire  on  donne  de  la  fusibilité  à la  pâte  par  l’addition 
de  substances  vitrifiables,  comme  pour  la  porcelaine  tendre  ou  le  grès 
cénune,  la  pâte  peut  recevoir  des  colorations  assez  variées. 

Les  couleurs  pouvant  résistersans  altération  à la  température  nécessaire 
pour  cuire  les  vernis,  les  émaux  ou  couvertes  de  poteries  , se  nomment 
rou/ears  au  grand  feu.  Celles  qui  ne  peuvent  supporter  une  température 
aussi  élevée  sans  s’altérer,  sont  appelées  couleurs  de  moufle  ou  de  ré- 
nrbère. 

Les  couleurs  au  grand  feu  ne  sont  pas  nombreuses.  Pour  les  porcelaines 
dures  on  ne  connaît  que  le  bleu  de  cobalt,  le  vert  de  chrome,  les  bruns 
de  fer,  de  manganèse  et  de  chromate  de  fer,  les  jaunes  obtenus  avec 
l'oxide  de  titane,  les  noirs  d’urane. 

Pour  la  porcelaine  tendre , on  emploie  les  violets  rouges  et  bruns  de 
manganèse,  de  cuivre  et  de  fer;  pour  les  faïences  fines  et  communes,  les 
jaunes  d’antimoine,  les  bruns  de  manganèse,  les  verts  de  cuivre,  et  les 
bleus  de  chrome. 

Le  nombre  des  couleurs  de  moulle  est  au  contraire  considérable  ; on 
emploie  à la  manufacture  de  Sèvres  soixante-quinze  compositions  diffé- 
lentes.  Ces  couleurs  sont  broyées  dans  iln  mortier  de  porcelaine,  avec 
de  l’essence  de  lavande  ou  de  térébenthine  épaissie  à l’air  et  appliquées 
ensuite  sur  la  poterie  que  l’on  cuit  au  fourneau  à moufle. 

La  peinture  sur  porcelaine  se  fait  en  général  à deux  feux  : on  cuit  d’a- 
bord l’ébauche  ; on  la  retouche  et  on  la  cuit  de  nouveau. 

Nous  croyons  inutile  de  donner  ici  la  composition  de  toutes  les  cou- 
leurs de  moufle  ; nous  dirons  seulement  quels  sont  les  corps  cjui  entrent 
dans  les  principales  couleurs.  ' 

Ulcu.  — Oxide  de  cobalt. 

Itmge.  — Protoxide  de  cuivre , pourpre  de  Cassius,  peroxide  de  fer. 
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f'er(.  — Oxide  de  chrome  , bi-oxide  de  cuivre , mélange  d’uxide  dt^  co- 
balt, d’acide  antimonicux  et  d’oxide  de  plomb. 

JdHiie.  — Oxide  d'uraiiiuiii , cliroiuute  de  plomb,  certaines  combinai- 
sons d’argent , sous-sulfate  de  fer , mélange  d’antimouiate  d’antimoine 
et  d’oxide  de  plomb. 

Violet.  — Oxide  de  manganèse , pourpre  de  Cassius. 

Moir.  — Mélange  d’oxide  de  fer , d’oxide  de  manganèse  et  d’oxide  de 
cobalt. 

Blanc.  — Email  ordinaire. 

On  donne  le  nom  de  lustre»  métalliques  à un  genre  de  décoration  dans 
lequel  les  couleurs  particijHîiit  de  l’éclat  des  métaux , ou  dans  lequel  les 
métaux  apparaissent  pendant  la  cuisson  avec  leur  éclat  naturel,  sans  éti-e 
soumis  au  brunissaye. 

Le  lustre  d'or  s’obtient  en  appliquant  un  mélange  d’or  fulminant  et 
d’essence  de  térébenthine  à la  surface  d’uue  poterie , et  en  la  passant  au 
feudemoulle.  * 

Le  lustre  cantharide  présente  des  teintes  vives  et  brillantes,  à reflets 
verdâtres.  Ce  lustre  est  pixaluit  par  la  réduction  du  chlorure  d’argent  sous 
l’influence  de  vapeurs  combustibles.  On  l’obtient  en  appliquant  d’abord 
à 1a  surface  d’uue  poterie  un  mélange  de  vernis  vitriflable  d’oxide  de  bis- 
muth et  de  chlorure  d’argent , en  faisant  rougir  la  pièce  au  feu  de  moufle, 
et  en  l’exposant  ensuite  dans  cet  état  a la  fumée  d’un  combustible. 

On  a|q)li(|uc  l’or  sur  la  |K>rcelaine  en  précipitant  ce  métal  du  perchlo- 
rure  au  moyen  du  sulfate  de  pretoxide  de  for  : on  le  mélange  avec  un  peu 
d'oxide  de  bismuth  qui  sert  de  fondant , puis  on  le  met  sur  la  poterie  re- 
couverte de  son  vernis  et  d’un  enduit  d’essence  do  térébenthine  qui  dé- 
termine l’adliérence  de  l’or. 

Les  métaux  passés  au  feu  perdent  une  partie  du  leur  éclat;  l’or  devient 
mat.  On  lui  rend  son  poli  en  le  frottant  avec  un  corps  dur.  Celte  opéra- 
tion porte  le  nom  de  brunissage.  Ou  ébauche  avec  un  brunissoir  en  agate, 
et  l’on  finit  avec  un  brunissoir  d’hématite. 

Après  avoir  présenté  des  notions  générales  relatives  aux  propriéUis  des 
pâtes  céramiques,  il  nous  reste  à examiner  maintenant  les  principales 
espèces  de  poteries. 

Nous  diviserons,  avec  M.  Brongniart , les  poteries  en  7 classes  : 

Première  classe.  — Ten’es  cuites,  comprenant  les  briques,  les  carreaux, 
les  tuiles,  les  fourneaux  de  laboratoire,  les  chaulferottes,  les  pots  à fleurs, 
les  tuyaux  de  conduite  pour  la  fumée , etc. 

Deuxième  classe.  — Poteries  couuuunes. 

Tivisième  classe.  — Faïences  communes  ou  italiennes. 

(Quatrième  classe. — Faïences  fines  ou  anglaises. 

Cinquième  classe.  — Grès  cérames  ou  poteries  de  grès. 
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Sixième  elane.  — Porcelaines  dures  ou  chinoises. 

Septième  clatse.  — Porcelaine  tendre  ou  française. 

TERRES  CUITES. 

Ces  protluits  céramiques  ne  sont  ordinairement  recouverts  d’aucun  ver- 
nis, leur  pille  est  souvent  hétérogène,  à texture  poreuse,  composée  d’ar- 
gile liguline  ou  de  marne  argileuse  ; cette  pâte  est  marchée  et  quelquefois 
lavév;  elle  est  dégraissée  soit  avec  du  sable,  soit  avec  du  ciment  ou  des 
escarbilles. 

L’enduit  vitreux  qui  recouvre  lea  terres  cuites  est  généralement  plom- 
beux. 

Le  façonnage  est  grossier  ; il  se  fait  à la  main , et  rarement  dans  des 
moules. 

La  cuiston,  très  variable,  s’étend  depuis  la  dessiccation  au  soleil , jus- 
qu'à la  cuisson  des  grès. 

Le  four  est  formé  avec  les  pièces  que  l’on  veut  cuire. 

Le cumbuêtible  est  la  houille,  la  tourbe  ou  le  buis. 

DllIQUES. 

On  apjielle  briques  des  pierres  artilicielles  (lestini'«s  à remplacer  la  pierre 
naturelle  dans  la  construction  des  bâtiments  ou  des  fourneaux. 

I.a^  propriét(«  des  bricpies  doivent  varier  suivant  les  usages  auxquels 
on  les  applique.  11  faut  qu’une  brique  que  l’on  diistiiie  aux  bâtiments  soit 
assez  solide  pour  être  taillée  nettement,  et  cuite  à une  tempiVaturc  as.sez 
élevée  |X)ur  ne  pas  se  lai.sser  dégrader  par  les  agents  atmosphériijues.  Une 
bonne  brique  jKmr  construction  ordinaire  sup(Kirtc  une  pression  assez 
forte  sans  s’écraser  ; elle  ne  doit  pas  se  désagn-ger  dans  l’eau , ni  en 
absorber  une  trop  grande  quantité  , ce  que  l’on  constate  en  pesant  une 
brique  avant  et  après  l’immersion. 

La  nature  présente  souvent  dits  terres  qui  sont  immédiatement  propres 
à la  fabrication  des  briques  de  construction.  Ainsi  à l’embouchure  des 
grands  fleuves,  on  trouve  presque  toujours  de  la  terre  qui  convient  à la 
fabrication  des  briques  pour  construction  ; du  reste  la  terre  franche,  c’est- 
à-dire  la  terre  végétale  jaune  la  plus  commune  convient  généralement 
à la  fabrication  des  briques. 

Les  briques  employées  pour  la  construction  des  fourneaux  doivent 
être  réfractaires,  et  résister  pendant  longtemps  à l’action  des  cendres  du 
combustible.  Les  briques  réfractaires  soitt  faites  avec  de  l’argile  plas- 
tique , ne  contenant  ni  gypse,  ni  calcaire,  ni  fer  oxidé  ; cette  argile  est 
soumise  à un  lavage  qui  la  débarrasse  des  substances  étrangères  qu’elle 
contient  On  la  dégraisse  avec  du  ciment  de  celte  argile  , fait  exprès  et 
résiuit  en  poussière.  Le  sable  même  le  plus  pur,  mélangé  à l’argile,  ne 
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l'irt-rnorait  ]ias  Je  l)i-i(|ues  inliisibles.  Une  bonne  brique  réfractaire  doit 
être  à peine  colorée , parce  que  l'oxidc  de  fer  qui  colore  les  briques  en 
rouge  leur  donne  de  la  fusibilité. 

Les  briques  se  fa(,'onnent  à la  main  ou  à la  mécanique  ; deux  ouvriers 
en  travaillant  à la  inaui  peuvent  faire  de  6 à 700  briques  par  jour. 

I>es  bri(iues  se  cuisent  à la  tourbe , à la  bouille  ou  au  bois.  Le  founieau 
dans  le(]uel  les  briques  sont  cuites  est  construit  presque  en  totalité  avec 
des  briques  que  l’on  destine  à la  cuisson  ; la  base  du  fourneau  est  la  seule 
partie  qui  soit  faite  avec  des  briques  anciennes.  Un  fourneau  se  compose 
d’environ  ûOO  milliers  do  briques  ; il  faut  de  vingt  à vingt-cinq  jours  pour 
les  cuire. 

Le  proctklé*  flamand , dans  lequel  les  briques  sont  cuites  avec  la 
bouille , est  le  plus  économique. 

TtJII.ES,  C.tnRF.AlIX. 

La  fabrication  des  tuiles  et  des  carreaux  a beaucoup  d’analogie  avec 
celle  des  briques,  mais  n’exige  pas  que  la  terre  soit  réfractaire. 

Les  bonnes  tuiles  sont  imi)crméables  à l’eau;  les  tuiles  poreuses  sont 
constamment  bumides,  les  mousses  s’y  développent  facilement  et  déter- 
minent leur  altération. 

Pour  rendre  les  tuiles  imperraéiibles,  on  augmente  la  densité  de  la 
pAte , ou  bien  on  les  recouvre  d’un  vernis  plombeux  que  l’on  obtient  avec 
le  sulfure  de  plomb  qui  |rorte  le  nom  A'alquifoux. 

CREDSETS. 

La  priiiciimle  qualité  îles  creusets  est  de  résister  t't  des  températures 
fort  éleviies. 

Les  creusets  les  plus  réfractaires  sont  formés  par  un  mélange  d’argile 
et  de  graphite. 

On  emploie qucl(|uefois  des  creusets  de  porcelaine  , qui  ont  l’avantage 
d’être  réfractaires  et  imperméables  ; mais  ce.s  creu.sets,  d’ailleurs  d’un 
prix  élevé , se  cassent  assez  facilement  par  les  variations  de  température. 

On  fait  usage  dans  les  labonitoircs  de  rbimie  des  creusets  qui  portent 
le  nom  de  f'reuiets  de  liesse,  qui  ont  l’inconvénient  d’être  poreux  et  ne 
peuvent  contenir  ni  le  nitre  ni  sel  marin  en  fusion  , mais  qui  peuvent 
resister  à une  cbaleur  tiès  élevée  et  à des  cbnngements  brusi]ues  de 
température.  Ces  creusets  sont  fabriqués  avec  un  mélange  d’argile  réfrac- 
taire et  de  sable  qmu-tzeux.  La  grande  quantité  de  silice  qu’ils  contien- 
nent les  rend  du  reste  facilement  attaquables  par  l’oxide  de  plomb. 

On  fabrique  à Paris  des  creusets  que  l'on  nomme  Creusets  de  Paris; 
ils  sont  de  bonne  qualité  , contiennent  moins  de  silice  i]ue  les  creusets  de 
Hesse,  et  résistent  plus  longtemps  à l'action  de  la  litbarge. 
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I>a  pAtp  lies  Mvusels  est  formée  d’argile  crue,  qui  en  constitue  la  partie 
plastique,  et  d’argile  cuite  à une  température  rouge  , qui  devient  la  ma- 
tière dégraissant»;.  On  peut  remplacer  l’argile  par  de  petits  fragments  de 
coke  ou  des  tessons  réduits  en  poussière.  L’argile  crue  que  l’on  emploie 
dans  cette  fabrication  est  débarrassée  des  corps  étrangers  par  le  tamisage 
et  la  décantation. 

ALCARAZZAS. 

On  emploie  dans  certains  pays  chauds  des  vases  nommés  oicnrozzas, 
qui  servent  à rafraîchir  l’eau  ; ces  vases  laissent  suinter  à l’e.vtérieur  une 
certaine  quantité  d’eau , qui , en  s’évaporant,  abaisse  la  température  du 
liquide. 

Us  sont  faits  avec  une  argile  qui  a été  rendue  poreuse  par  l'introduc- 
tion d’une  grande  quantité  de  sable;  pour  les  cuire,  on  ne  les  soumet 
qu’à  une  très  légère  calcination. 

POTERIE  COM.MENE. 

Cette  poterie  est  à pâte  homogène , tendre , à cassure  terreuse , à 
texture  poreuse  ; elle  est  opa(|ue  et  recouverte  d’un  vernis  translucide 
plombifère. 

La  pàtee.st  composée  d’argile,  de  marne  argileuse  et  de  sable;  l’en- 
duit vitreux  qui  la  recouvre  est  principalement  plombifère  et  s’obtient 
avec  1a  galène  (alquifoux),  ou  bien  avec  de  la  litharge;  cet  enduit  est 
coloré  avec  de  l’oxide  de  manganèse  ou  de  l’oxide  de  cuivre. 

Ces  poteries,  d’un  usage  très  répandu,  se  vendeiità  des  prix  modiques; 
la  porosité  de  la  pâle  leur  fait  supporter  facilement  les  variations  de  tem- 
[lérature  : leur  emploi  présente  du  reste  quelques  inconvénients  ; la  cou- 
verte en  est  très  tendre  et  se  laisse  facilement  rayer  par  les  instruments 
de  table;  ces  poteries  s’empuantissent  très  rapidement,  et  déplus,  tous 
h» acides  attaquent  leur  vernis  qui  contient  du  plomb  et  du  cuivre,  et 
j)cuv«;nt  former  des  sels  vénéneux. 

FAÏENCE  COM.MÜNE  OU  ITALIENNE  , A COUVERTE  OP.AQUE. 

I.ai  pâte  de  cette  poterie  est  opaque,  légèrement  colorée,  Umdre,  à tex- 
ture lâche  , à cassure  terreuse  ; elle  est  recouverte  d’un  vernis  opaque , 
ordinairement  stannifère. 

Cette  faïence  est  composée  d’argile  figuline,  de  marne  argileuse,  de 
manie  calcaire  et  de  sable  ; les  argiles  qui  entrent  dans  la  pâte  sont  la- 
vé-es.  Le  l'açoimage  en  est  grossier,  et  se  pratique  sur  le  tour. 

La  cuisson  de  ces  pièces  est  double  ; on  les  cuit  d’abord  en  biscuit  au 
rouge  blanc.  On  les  recouvre  ensuite  de  leur  vernis  pour  les  cuire  de 
nouveau.  Le  même  four  .sert  à la  fois  [Kiiir  le  cru  et  le  vernis;  le  cru  est 
11.  17 
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cuit  en  biscuit  dans  le  liaut  du  four,  et  le  ventis  dans  le  bas.  I,es  pifs^es 
sont  placées  dans  des  cuzettes. 

Cette  espix:e  de  faïence  sc  fabrique  principalement  ii  Paris,  à Sceaux, 
à Rouen,  à Nevers,  <à  Imnéville,  etc.  Elle  ofl'rc  jm‘u  de  résistance , mais 
supporte  as,sez  bien  l’action  du  feu  dans  les  usages  domestiques. 

La  porosité  et  la  coloration  de  la  pâte  sont  corrigés^s  par  un  vernis 
stannilcre  épais  et  opaque  , qui  <st  sujet  à tres.saillir.  Souvent  même  cet 
émail  se  fendille  et  se  détache  en  écailles. 

M.  Barrai  a examiné  avec  le  plus  grand  soin  les  différentes  causes  (jui 
déterminent  les  gerçures  des  faïences  pour  poêles  et  pour  panneaux  de 
cheminées.  Ces  faïences,  destini“cs  à supporter  une  chaleur  souvent  assez 
forte,  sont  ordinairement  fabriquas  avec  un  mélange  de  2 parties  d’ar- 
gile crue  et  1 partie  d’argile  cuite  ou  de  sable  : les  grains  de  sable  ou 
d’argile  cuite  que  l’on  introduit  dans  cette  pâte  lui  donnent  de  l’élasti- 
cité; mais  l’émail  ne  sc  dilate  pas  comme  le  biscuit  et  se  fendille  prtîsquc 
toujours.  M.  Barrai  a reconnu  (|u’en  ajoutant  à la  piïte  une  jietite 
quantité  d’un  fondant,  tel  qu’une  fritte  de  potasse  ou  de  soude , ou  bien 
du  carbonate  de  chaux , on  pouvait  éviter  les  gerçures  : ce  procédé  est 
suivi  maintenant  dans  toutes  les  fabriques  de  grands  panneaux  de  che- 
minées : il  suffit  même  de  mettre  sur  la  pâte  ancienne,  comme  inter- 
médiaire entre  le  biscuit  et  l’émail , une  couche  mince  de  lu  pâte  plus 
fusible,  pour  obtenir  une  faïence  qui  ne  se  gerce  pas  au  feu. 

FAÏK.XCE  FINE  OU  A.NGLAISE,  A COUVEUIE  ïltANSfAUE.XTE. 

La  pâte  de  cette  poterie  est  blanche,  opacjuc,  à texture  très  fine,  dense 
et  sonore.  Elle  est  recouverte  d’un  vernis  plombilêre  et  transparent  ; la 
pâte  est  cssenticllciuent  formée  d’argile  plastique  lavée  et  de  silex  broyé 
fin  ; elle  contient  queli{uefois  un  peu  de  craie. 

Le  vernis  est  formé  de  silice,  de  feldsputli,  de  soude  et  d’oxide  de 
plomb.  Cet  enduit,  délayé  dans  l’eau  a l’état  de  bouillie  épaisse,  est  ap- 
pliqué par  immersion  ou  par  arrosage. 

Le  façonnage  est  très  soigné , et  les  pièces  sont  minces  et  légères. 

La  cuisson  est  double;  la  pâte  est  d’abord  cuite  en  biscuit  a 100'  <lu 
pyromètre  de  Wedgwood.  Ltï  vernis  n’est  cuit  qu’a  20  ou  .’K)»  du  même 
pyroniètre.  Les  fours  sont  cylindri(|Uc‘S  ; le  nombre  des  alandiers  varit^  de 
6 à 12.  On  les  chaulfo  au  bois  ou  a la  houille;  l’encastage  se  fait  dans 
des  cazetttîs  fermées. 

CtUte  poterie  est  estimée  ; mais  elle  présente  plusieurs  inconvénients 
dans  l’u.sage  ; elle  ne  va  pas  au  feu  ; sou  vernis  est  tendre  et  .se  lai.s.se 
entamer  par  les  instruments  de  fer  et  d’acier  ; la  pèle  est  iwreuse  et  s’em- 
puantit facilement. 

Les  bonnes  faïences  fines  se  fabri(iuent  à Cboisy,  à Crcil,  à Chantilly, 
a Montereau. 
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Les  pipes  sont  fuites  avec  Us  même  terres  que  les  faïences  fines  ; si'ii- 
leiiienl  elles  ne  sont  pas  cuites  à une  température  aussi  élevée  et  n’ont 
j»as  de  couvertes. 

GRÈS. 

On  donne  le  nom  de  grès  à une  poterie  à pâte  dense,  très  dure,  sonore, 
opaque,  à grains  plus  ou  moins  fins , de  couleurs  variées.  Les  grès  sont 
recouverts  dans  quelques  cas  d’un  vernis  vitreux , ou  plombifèie , ou 
terreux. 

La  pâte  est  essentiellement  composée  d’argile  plastique  dégraissée  par 
du  sable,  du  silex,  ou  du  ciment  de  grès. 

L’enduit  vitreux  est  tantôt  salin  et  produit  par  la  volatilisation  du  sel 
marin  ; tantôt  il  est  plombifère  et  contient  du  quartz , du  feldspath,  de 
la  barite;  souvent  on  le  fait  avec  du  laitier  de  forge,  de  la  ponce,  des 
scories  volcaniques. 

La  cuisson  du  grès  est  presque  toujours  simple  : elle  exige  une  tempé- 
rature très  élevée  de  120“  du  pyromètre  de  VVedgwood  , et  dure  souvent 
8 jours. 

Ces  poteries  sont  solides,  dures,  iropermàiblcs  sans  le  secours  d’aucun 
vernis  ; mais  elles  ont  l’incoiivéniont  d’étre  fragiles  par  le  choc  et  les  chan- 
gements bi-usques  de  temi^érature,  et  d’aller  diflicilciiicnt  au  feu. 

On  distingue,  dans  cette  espèce  de  poterie,  les  grès  communs  et  les  gi-ès 
tins. 

La  pâte  des  grès  communs  est  toujours  jaunâtre,  formée  d’argile  plas- 
tkjue , dégraissée  quelquefois  par  du  sable  quartzeux  et  recouverte  de 
craie.  Les  grès  tins  diffèrent  beaucoup  des  grès  communs  par  leur  com- 
position et  se  rapprochent  plutôt  de  la  porcelaine.  On  les  forme  avec  kîs 
corps  suivants  : 

Argili^  plastique  blanche.  25 


kaolin  argileux 25 

Feldspath 50 


On  colore  ces  grïs  avec  des  oxides  métalliques.  Le  cobalt  les  colore  en 
bleu  ; les  oxides  dejmanganèse  et  de  fer  prorluisent  une  coloration  noire  ; 
l’oxide  d’antimoine  donne  le  jaune,  l’oxide  de  nickel  forme  le  vert  pille. 

rORCELALNE  DURE  OU  CUINOISE. 

La  porcelaine  dure  est  une  poterie  dont  la  pâte  est  fine  quoique  grenue, 
dure,  translucide;  sa  couverte  est  dure  et  ne  se  fond  qu’à  une  tempéra- 
ture élevée. 

La  pâte  est  formée  de  deux  éléments;  l’un  argileux,  infusible,  c’est 
le  kaolin,  ou  l’argile  plastique  pure  et  blanche,  ou  bien  la  magnésite; 
l’autre  est  fusible,  c’est  le  feldspath  seul,  ou  bien  le  sable  siliceux,  la  craie 
et  le  gypse  pris  séparément  ou  réunis  ensemble  de  dilTércntis  maniènrs. 
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La  couverte  consiste  en  feldspatli  quartzeux  seul , ou  mêlé  avec  du 
g^'pse  ou  de  la  pâte  cuite  et  broyée. 

La  pftte  est  soumise  aux  manipulations  indiquées  pour  les  autres  po- 
teries, mais  qui  sont  exécutées  avec  plus  de  soin.  Le  façonnage  de  la  por- 
celaine est  très  délicat;  à la  cuisson,  la  porcelaine  manifeste  plus  que 
toute  autre  poterie  les  différences  de  compression  les  plus  légères. 

La  porcelaine  exige  deux  cuissons  ; la  première  donne  ce  que  l'on  a]>- 
pelle  le  dégourdi , et  a pour  objet  de  raffermir  assez  la  pâte  pour  qu’on 
puisse  la  recouvrir  de  la  couverte  par  immersion.  Cette  cuisson  se  fait,  en 
général,  dans  l'étage  supérieur  du  four,  à une  tempiérature  de  60®  du  py- 
romètre, et  ne  détermine  pas  un  changement  sensible  dans  le  volume  des 
pièces;  dans  cette  opération,  la  pâte  perd  environ  le  huitième  de  son  poids. 

La  seconde  cuisson  de  la  porcelaine  se  fait  dans  la  partie  la  plus  basse 
du  four,  et  exige  une  température  de  140“  du  pyromètre  de  Wedgwood. 
La  pâte  se  ramollit , devient  translucide , et  éprouve  une  retraite  consi- 
dérable. 

Les  pièces  sont  placées  dans  des  cazettes  faites  en  terre  assez  réfrac- 
taire pour  résister  à une  haute  température.  Le  four  est  cylindrique , à 
4 ou  6 alandiers  au  plus;  on  lechauffe  avec  du  bois  (pl.  22,  flg.  1). 

On  a essayé  récemment  dans  quelques  fabriques  de  porcelaine  de  rem- 
placer le  bois  par  la  houille;  ces  essais  ont  parfaitement  réussi.  On  ap- 
précie la  température  du  four  au  moyen  de  montres. 

La  porcelaine  dure  demande  environ  trente-six  heures  de  cuisson  ; le 
four  doit  refroidir  pendant  six  à sept  jours. 

Une  porcelaine  bien  fabriquée  résiste,  sans  se  casser,  aux  changements 
brusques  de  température  qui  s'étendent  de  0°  à 100*.  Elle  doit  être  d’un 
blanc  de  lait  sans  tache  ; son  vernis  est  glacé  et  uni.  Une  porcelaine  trop 
argileuse  est  souvent  colorée  en  jaune  ; la  moindre  négligence  dans  l’ébau- 
chage  ou  le  moulage  rend  les  pièces  défectueuses.  Un  feu  impur  les 
colore  ; un  feu  trop  fort  déforme  les  pièces , fait  pénétrer  la  couverte  dans 
la  pâte,  les  rend  rugueuses  et  les  recouvre  de  petites  aspérités.  Un  défaut 
de  cuisson  les  rend  ondulées. 

S’il  n’y  a pas  accord  parfait  entre  la  dilatation  de  la  couverte  et  celle  de 
la  pâte,  les  pièces  sont  picotées,  puis  se  fendillent  ; on  les  dit  dans  ce  cas 
tressaillées. 

Voici  la  composition  dequelques  pâtes  â porcelaine  dure. 


Pâle  lie  service 

Pdie  descalplnre 

Pâle  de  «erTÎee 

à S^res. 

à Sèvres. 

k Paris. 

Kaolin  lavé.  ...  64 

62 

i> 

Kaolin  caillouteux.  » 

» 

80 

Craie  de  Bougival . 6 

4 

» 

•Sable  d'Anmont.  . 20 

17 

• 

Petit  sable 10 

M 

» 

Feldspath  qiiarlzeux.  » 

17 

20 
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La  pâte  de  service  «juc  l’on  emploie  à Sèvres  contient  ordinairement  : 


Silice.  . . . 

58,5 

Alumine  . . 

8â,5 

Chaux  . . . 

â,0 

Isolasse.  . . 

3,0 

100,0 


PORCELAINE  TENDRE  OU  FRANÇAISE. 

La  pâte  de  cette  porcelaine  est  fine,  dense,  à texture  pres<jue  vitreuse, 
dure , translucide,  fusible  à une  haute  température.  Le  vernis  en  est  vi- 
treux , transparent , plombifèrect  tendre. 

Le  caractère  principal  de  la  pète  de  porcelaine  tendre  est  de  contenir 
une  assez  grande  quantité  d’une  substance  qui  lui  donne  une  fusibilité 
qui  la  rapproche  des  substances  vitreuses.  Gstte  substance  peut  être  de 
la  soude,  de  la  potasse,  des  sels  alcalins,  des  sels  à base  terreuse,  du 
feldspath , etc. 

Le  vernis  de  cette  porcelaine  est  un  verre  contenant  toujours  du 
plomb. 

Le  façonnage  de  la  pâte  de  l'ancien  Sè\Tes  s’opérait  toujours  par  mou- 
lage, la  pâte  n’ayant  aucune  plasticité. 

La  cuisson  de  la  porcelaine  tendre  est  double  ; les  pièces  sont  d’abord 
cuites  en  biscuit  ; le  vernis  est  appliqué  par  arrosage,  et  cuit  ensuite.  On 
se  sert  souvent  d’un  four  à deux  étages  ; on  cuit  le  biscuit  dans  la  partie  ' 
inférieure , et  le  vernis  dans  la  partie  supérieure. 

Lu  porcelaine  tendre  peut , comme  le  grès  fin , recevoir  dans  sa  pâte 
des  colorations  variées.  Le  vernis  s’incorpore  facilement , et  forme  un 
glacé  brillant  et  gras,  très  recherché.  % 

Pour  composer  la  pâte  de  la  porcelaine  tendre  de  Sèvres , on  faisait 
d’abord  dans  un  four  une  fritte  formée  de: 


Azotate  de  pota.ssc  fondu.  . 

2’J,U 

.Sel  marin  gris 

7,2 

Ahin 

3,6 

.Soude  d’Alicante. 

3,6 

Gypse  de  .Montmartre.  . . . 

3,6 

Sable  de  Fontainebleau.  . . 

60,0 

On  prenait  75  parties  de  la  fritte  précédente,  que  l’on  mélangeait  avec 
17  p.  de  craie  blanche  et  8 p.  de  marne  calcaire  d’Argenteuil  ; pour  lui 
donner  une  certaine  consistance , on  ht  mélangeait  avec  du  savon  noir 
et  de  la  gomme.  Cette  préparation  jKH'tait  le  nom  de  Chimie. 
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Le  vernis  était  formé  de  : 

' Lilliargc 38 

Saille  de  Fontainebleau  calciné.  ...  27 

.Silex  calciné 11 

Carbonate  de  potasse 15 

Carbonate  de  soude 9 


PORCELAINK  TENDRE  ANGLAISE. 

Cette  poterie  tient  le  milieu  entre  la  porcelaine  dure  et  la  faïence  line  ; 
elle  se  distingue  de  la  première  par  lu  fusibilité  de  sa  pitte  et  la  nature 
de  son  vernis  qui  est  piombifére , et  de  la  seconde  par  la  température  de 
sa  pâte  et  la  dureté  de  son  vernis.  l.a  pâte  des  porcelaines  tendres  an- 
glaises contient  du  koalin,  et  est  assez  plastique  pour  qu’on  puisse  l’é- 
baucher sur  le  tour. 

PORCELAINE  DE  TOLRNAY. 

On  fabri<)ueàToumay  une  {torcelainc  tendre,  très  estimée  dans  l’usage, 
qui  (St  généralement  employée  dans  les  restaurants  de  Paris. 

fat  |K)rcelaine  deTouniay  est  plus  tenace,  et  résiste  mieux  aux  chocs 
({ue  lu  porcelauie  dure;  mais  elle  sup|Kirtc  moins  bien  les  changements 
de  tempc'ralure. 

Voici,  d’apris  M.  Berthier , la  com|)o$ition  de  la  pâte  de  la  |iorcelaine 


de  Tournay  : 

Silice 753 

Alumine ....  82 

Soude 59 

^ Clwux 100 

, Eau. G 


1000 
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On  emploie  dans  les 'constructions  les  pierres  les  moins  coûteuses  et 
qui  résistent  le  mieux  aux  chocs  ainsi  qu’à  l’action  des  pluies.  On  donne 
cependant  la  préférence  à celles  qui  sont  légères,  peu  poreuses,  et  se  lient 
le  mieux  avec  les  mortiers. 

Nous  examinerons  succxtssivemeul  les  différentes  especes  de  pierres 
employées  dans  les  constructions. 
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l’IKRRKS  CAI.C.MRKS. 

Les  pierivs  calcaires',  apjK'lécs  pierres  de  taille,  se  troiivciil  en  abon- 
dance dans  les  terrains  secondaires  et  tertiaires. 

On  distingue  les  pierres  calcaires  en  deux  variétés  principales;  les 
calcaires  siliceux  et  les  calcaires  cor/uillers. 

Les  calcaires  silict;ux  sont  les  plus  estimés  ; ils  sont  durs,  se  laissent 
polir  facilement  et  sont  emiiloyés  jKmr  les  sculptures.  Ces  calcain‘s  ne 
sont  pas  poreux;  on  |ieut  en  faire  usage  au  moment  même  où  ils  sont 
extraits  de  la  carrière.  Les  pierres  que  l’on  tire  de  Chàteau-Landon  s<jnt 
des  calcaires  siliceux  très  rcnommi’». 

Les  calcaires  coquillers  sont  également  rechereht'si  pour  les  construc- 
tions; ils  sont  poreux,  plus  tendres  que  les  calcaires  siliceux,  et  contien- 
nent beaucoup  d’eau  ; on  doit  les  laisser  sétdier  sur  le  eliantier  avant  do 
les  employer,  afin  d’éviter  les  lézardes. 

Certains  calcaires  sont  assez  poreux  iK)ur  être  pénétrés  par  les  pluies 
ou  l’humidité  atmosphérique;  lorstju’ils  sont  exposées  en  hiver  à nue 
temp«irature  de  queUpies  degrés  au-di's.sous  de  zéro,  l’eau  ([u’ils  contien- 
nent se  congèle,  augmente  de  volume  et  fait  éclater  la  pierre.  Ces  sortes 
de  calcaires  portent  le  nom  de  pierres  gélives.  Pour  reconnaître  une 
pierre  gélive,  il  suflit  de  la  plonger  dans  une  dissolution  de  sulfate  de 
souile  saturée  à chaud  et  d’examiner  si  elle  se  fend  au  moment  de  la  cris- 
tallisation du  sel. 

A l’article  Acide  silicique,  nous  avons  indiqué  certaines  variétés  do 
silice  que  l’on  emploie  aussi  dans  les  constructions  telli^s  ({uc  le  grès,  la 
pierre  meulière,  etc. 

Le  granit  est  une  des  pierres  les  plus  dures  que  l’on  connaisse  ; il  con- 
stitue les  roches  les  plus  anciennes,  et  est  formé  de  feldspath,  de  i|uartz 
et  de  mica.  Le  granit  est  assez  dur  pour  faire  feu  au  briquet.  Il  peut 
prendre  un  beau  poli,  mais  son  extrême  dureté  le  rend  difficile  à tra- 
vailler. Il  faut  l’exposer  longtemps  sous  l’eau  avant  de  le  tailler.  On  l’em- 
ploie principalement  h la  confection  dt;s  colonnes,  des  obélisqut's,  des 
chambranles,  des  vases,  des  tables  à broyer,  des  dalles  de  trottoirs,  etc. 

Il  faut  aussi  ranger  parmi  les  pierres  à bâtir  queUjues  pierres  volcani- 
ques, telles  (jue  le  basalte,  certaines  laves  qui  forment  des  pierres  de 
construction  très  légères  et  d’une  grande  durée. 

Nous  donnerons  ici  un  tableau  extrait  du  Dictionnaire  des  arts  et  ma- 
nufactures , (|ui  fait  connaître  le  nom  des  principah's  j)ierres , leurs  ca- 
ractères, leurs  usages,  leurs  gisements  et  le  poids  du  mètre  cube. 


POIDS  DD 

NATDRE  DE  LA  PIERRE.  CARACTERES.  ISAGES.  PRIRCIPAÜX  GISEMENTS.  nfe-TUR  cDBE 
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MORTIERS. 

On  (loniK!  le  nom  de  Mortier  à une  substance  destinée  à lier  cntie 
eui  les  matériaux  employés  dans  les  constructions. 

Les  matériaux  qui  entrent  dans  les  constructions  se  partagent  en  deux 
classes:  matériaux  réguliers,  piatériaux  irréguliers. 

On  appelle  matériaux  réguliers  les  pierres  de  taille  qui  sont  dressées 
sur  toutes  leurs  faces,  et  peuvent  en  quelque  sorte  entrer  dans  les  con- 
structions sans  avoir  besoin  de  mortiers  ; leurs  faces  taillées  s’appliquent 
les  unes  contre  les  autres,  et  il  suflit,  pour  ((u'elles  se  tiennent,  que  toutes 
les  poussées  s'équilibrent.  Toutefois,  pour  régulariser  les  points  de  con- 
tact, on  interpose  entre  les  faces  des  pierres  de  taille  une  couche  mince 
de  mortier,  qui  peut  n’étre  pas  très  dur  : enelTet,  on  sait  (|ue  des  couches 
liquides  ou  gélatineuses,  interposées  entre  des  corps  solides,  déterminent 
souvent  une  adhénmee  <iu’il  est  très  difliciic  de  détruire. 

On  appelle  matériaux  irréguliers  les  moellons,  les  briques,  les  cail- 
loux, ({ui  demandent  au  contraire  à être  liés  entre  eux  par  des  matières 
très  consistantes. 

•MORTIERS  A CH.U.X  NON  HYDRAULIQUE  OU  MORTIERS  ORDINAIRES. 

Les  mortiers  ordinaires  se  composent  de  mélanges  de  chaux  et  de  sable 
ipiartzeux  grossier  : exposés  pendant  un  certain  temps  à l'air,  ils  acquiè- 
rent une  grande  dureté,  et  servent  à lier  les  matériaux  irréguliers  em- 
ployés dans  les  constructions. 

I..a  dureté  que  prennent  ces  mortiers  ne  jxmt  être  attribuée  à la  com- 
binaison de  la  silice  avec  la  chaux , comme  on  l’a  cru  a une  certaine 
époque.  En  effet , si  l’on  traite  pur  un  acide  un  mortier  qui  s’est  solidifié, 
on  n’obtient  jamais  de  silice  gélatineuse,  qui  devrait  se  produire,  si  la  si- 
lice était  entrée  en  combinaison  avec  la  chaux.  Ces  mortiers  se  solidifient 
par  l’action  de  l’acide  carbonicpic  de  l’air  sur  la  chaux , qui  produit  len- 
tement du  carlionate  de  chaux , et  donne  de  l'adhérence  aux  pierres 
entre  lesquelles  il  est  interposé. 

Pour  qu’un  mortier  agrège  suffisamment  les  matériaux,  il  faut  que  la 
combinaison  de  la  chaux  et  de  l’acide  carbonique  se  fas.se  lentement.  Un 
mortier  ne  doit  donc  pas  se  dessécher  trop  vite  ; aussi  a-t-on  remarqué 
que  les  mortiers  employés  dans  l’arrière-saison  sont  de  meilleure  qua- 
lité que  ceux  qui  sont  appliqués  en  été. 

Le  grain  du  sable,  le  nombre  de  ses  aspérités,  la  quantité  d’eau  qu’on 
iiicorjtore,  exercent  une  grande  influence  sur  la  solidification  des  mor- 
tiers onlinaires. 

lai  mas.se  entière  du  mortier  que  l’on  emploie  dans  les  constructions 
n 'éprouve  jamais  une  solidificatiou  complète.  On  s’est  assuré  que  les  par- 


Digiiized  by  Google 


266  CHAUX  ET  UURTIERS  UYDRAULIUDES. 

tics  du  mortier  qui  sont  plam^  dans  l'intérieur  des  murs  sont  souvent 
dans  l’état  d’humidit»!  où  ils  se  trouvaient  lors  de  leur  application  ; les 
couches  extérieures  solides  préservant  les  couches  intérieures  de  la  des- 
siccation. 

CHAUX  ET  MORTIERS  HYDRAULIQUES. 

Les  mortiers  ordinaires,  dont  nous  venons  de  parler,  se  solidifient 
quand  ils  sont  exposés  à l’air,  mais  se  désagrègent  complètement  lors- 
qu’on les  met  en  contact  avec  l’eau. 

Ce  que  nous  dirons  ici  des  mortiers  qui  acquièrent  de  la  solidit4-  dans 
l’eau,  et  que  l’on  appelle  mortiers  hydrauliques,  sera  en  partie  extrait  des 
beaux  travaux  de  M.  Vicat  sur  les  chaux  hydrauliques. 

On  sait  qu’en  soumettant  à la  calcination  un  calcaire  pur,  on  obtient 
de  la  chaux  qui , dans  son  contact  avec  l’eau , s’hydnite  et  foisonne  con- 
sidérablement. Cette  chaux  est  appelée  chaux  grasse. 

Ix)rsque  les  calcaires  sont  mélangés  à une  forte  proportion  de  magnév 
s'ie,  d’oxide  de  fer  ou  de  sable  quartzeux , et  qu’ils  ne  renferment  que  peu 
d’argile , ils  donnent  par  leur  extinction  une  chaux  qui  produit  peu  de 
chaleur  (juand  on  la  met  dans  l’eau,  et  dont  le  foisonnement  est  presque 
nul  ; on  donne  à cette  chaux  le  nom  de  chaux  maigre  non  hydraulique  : 
elle  SC  durcit  à l’air  au  bout  d’un  certain  temps. 

Mais  si  les  calcaires  contiennent  une  certaine  quantité  d’argile,  ils  pro- 
duisent, par  la  calcination,  une  chaux  d’une  tout  autre  nature,  ([ui  ne  se 
délite  que  lentement  dans  l’eau  et  que  l’on  nomme  chaux  hydraulique. 
Dans  c.ette  calcination  avec  l’argile,  la  chaux  acquiert  une  propriété  nou- 
velle , dont  l’art  des  constructions  tire  un  grand  parti  ; mise  en  contact 
avec  l’eau,  elle  forme  d’abord  une  pâte  courte,  et  prend  bientôt  une  du- 
reté qui  la  rend  comparable  aux  calcaires  les  plus  résistants. 

La  qualité  d’une  chaux  hydraulique  est  déterminée  par  la  proportion 
d’argile  que  contient  le  calcaiie  qui  la  prmluit. 

Les  pierres  à chaux  moyennement  hydraulique  renferment  de  8 à 
12  centièmes  d’argile,  et  donnent  une  chaux  qui  se  durcit  après  15  ou 
20  jours  d’immersion. 

I.ies  calcaires  à chaux  hydraulique  contiennent  de  15  à 18  centièmes 
d’argile;  la  chaux  qu’ils  produisent  se  prend  en  huit  jours. 

Les  pierres  à chaux  éminemment  hydraulique  contiennent  25  cen- 
tièmes d’argile  ; la  chaux  qu’ils  forment  se  prend  du  troisième  au  qua- 
trième jour. 

Lors(|ue  la  proportion  d’argile  s’élève  dans  les  calcaires  juseju’à  30  ou 
60  pour  100,  la  cliaux  prend  le  nom  de  ciment  romain.  Un  l>on  ciment 
l'omain  acquiert  .souvent,  après  une  immersion  d’un  <|uart  d’heure  , la 
dureté  de  la  pierre. 
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THÉORIE  DU  DURCISSKME^iT  DE  LA  CHAUX  HTDRAULIQUE. 

Nous  pouvons  maintenant,  en  continuant  à nous  appuyer  sur  les 
travaux  de  M.  Vicat  et  sur  ceux  de  M.  Berthier,  donner  la  théorie  de  la 
solidification  des  chaux  hydrauliques. 

Ces  savants  ont  reconnu  que  l’état  de  la  silice  exerce  une  grande  in- 
nuencc  sur  la  qualité  d'une  chaux  hydrauli({ue  et  sur  sa  production.  En 
effet,  la  silice  en  gelée,  calcinée  avec  du  carbonate  de  chaux  , donne  une 
chaux  hydraulique  d’une  bonne  qualité.  Le  cristal  de  roche,  au  contraire, 
réduit  en  poudre  et  calciné  avec  du  carbonate  de  chaux,  produit  une 
chaux  maigre  qui  n’est  nullement  hydraulique.  La  silice,  telle  qu’elle  se 
trouve  dans  l’argile,  est  dans  un  état  favorable  à la  production  des  cliaux 
hydraulujucs. 

Les  meilleures  chaux  hydrauliques  contiennent  de  la  silice,  de  la 
chaux,  de  la  magnésie  ou  de  l’alumine. 

La  solidification  d’une  chaux  hydraulique  doit  être  attribué*;  à la  for- 
mation d’un  silicate  d’alumine  et  de  chaux  ou  de  magnésie  et  de  chaux , 
qui  se  combine  avec  l’eau  et  produit  un  hydrate  excessivement  dur  et 
insoluble  dans  l’eau.  Le  durcissement  de  la  chaux  hydraulique  i>eut 
donc  être  comparé  à celui  du  plùtre  cuit , ()ui  se  combine  aussi  avec  l’eau 
pour  former  un  hydrate  solide. 

On  doit  avoir  soin,  en  préparant  une  chaux  hydraulique,  de  ne  pas  cal- 
ciner le  calcaire  à une  teinpéniture  trop  élevée;  le  silicate  double  éprou- 
verait dans  ce  cas  une  sorte  de  fritte , ne  s’hydraterait  plus  dans  son 
contact  avec  l’eau  et  donnerait  une  chaux  maigre  non  hydraulique. 

Il  est  à supposer  que  des  substances , bien  différentes  des  chaux  hy- 
drauliques par  leur  composition,  se  combinent  lentement  avix:  l’eau  et 
durcissent  dans  les  mêmes  circonstances  que  les  chaux  hydrauliques. 
Ainsi , la  dolomie  ( carbonate  double  de  chaux  et  de  magnésie  ) , calci- 
née modérément,  peut  donner  une  chaux  hydraulique,  et  le  carbonate 
de  chaux  calciné  incomplètement,  que  l’on  appelle  dans  la  fabrication  de 
la  chaux  incuit,  possède  aussi  les  propriéh-s  hydrauliques. 

CIMENT  ROMAIN. 

Le  ciment  romain  est  produit  par  la  calcination  de  certains  calcaires 
très  argileux.  Il  acquiert  une  excessive  dureté  après  avoir  été  plongé  dans 
l’eau  pendant  quelques  minutes  seulement.  Cette  propriété  si  remar- 
quable suffit  pour  faire  distinguer  ce  ciment  des  autres  variétés  de  chaux 
hydrauliques. 

Le  ciment  romain  a été  fabriqué  pour  la  première  fois  à Ix)ndrcs  en 
17U6,  en  calcinant  un  calcaire  qui  contenait  30  pour  100  d’argile. 

Plus  tard , on  démontra  que  des  galets  venant  de  Boulogne  avaient 
beaucoup  d’analogie  avec  le  calcaire  à ciment  romaiu , et  M.  Lacordaire, 
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CHAUX  HYDHAUUUUE  AHTinCIELLE. 

ingénieur  des  mines , trouva  en  Bourgogne  un  ciment  qui  ne  le  cède  en 
rien  au  ciment  romain  pour  la  dureté  et  la  résistance. 

CIIAL'X  UYDRAUUQUE  .ARTIFICIELLE, 

M.  Vicat  a été  amené  par  ses  travaux  sur  la  chaux  hydraulique  à créer 
la  fabrication  de  la  chaux  hydraulique  artificielle.  D’après  cet  habile  in- 
génieur, on  peut  obtenir  des  chaux  hydrauliques  artificielles  en  calci- 
nant des  mélanges  de  c.arlx)nate  de  chaux  et  d’argile. 

On  prépare  la  chaux  hydraulique  artificielle,  dans  les  environs  de  Paris, 
en  délayant  dans  de  l’eau  un  mélange  d’une  partie  d’argile  de  Passy  et 
de  quatre  parties  do  craie  ; ces  matières  sont  mélées  par  une  meule  verti- 
cale qui  tourne  dans  une  auge  circulaire  ; on  en  forme  une  bouillie  qu’on 
laisse  ensuite  écouler  dans  des  bassins  de  maçonnerie.  Il  se  produit  bien- 
tôt un  dé|x5t  avec  lequel  on  forme  de  pietites  briques  qui  sont  d’abord 
séchées  il  l’air  et  soumises  à une  calcination  modérée.  La  chaux  hy- 
draulique ainsi  piviiarée  ne  foisonne  que  des  deux  tiers  de  son  volume 
quand  on  la  met  dans  l’eau  ; tandis  que  la  chaux  grasse,  dans  son  contact 
avec  l’eau , triple  environ  de  volume  ; elle  se  dissout  complètement  dans 
les  acides  comme  les  chaux  hydrauliques  naturelles  de  bonne  qualité. 

IjCS  qualités  des  chaux  hydrauliques  artiticielles  de  M.  Vicat  sont  con- 
statées maintenant  par  des  expériences  faites  en  grand  ; car  ces  chaux  ont 
été  employées  dans  toutes  les  constructions  hydrauliques  du  c.anal  Saint- 
Martin. 

M.  Vicat,  on  enrichissant  l’industrie  d’un  excellent  proix-dé  pour  la 
pn'-paration  dos  chaux  hydrauliques  artificielles,  a prouvé  en  même 
temps  que  la  France  possédait  dans  un  grand  nombre  de  localités  des 
calcaires  argileux  qui  pouvaient  fournir  par  leur  calcination  des  chaux 
hydrauliques  de  bonne  qualité. 

M.  Arago  a démontré,  en  s'appuyant  sur  des  faits  incontestables,  que 
depuis  1820  les  travaux  de  M.  Vicat  avaient  valu  à l’État  des  économies 
considérables.  Des  éclu.'es  qui  ne  pouvaient  être  solidement  fondées  que 
sur  des  grillages  en  charpente  avec  épuisements,  et  dont  les  constructions 
exigeaient  l’emploi  des  pien'es  de  taille , sont  faites  maintenant  avec  de 
petits  mati-riaux  ; les  épuisements  , les  bftlardeaux  ont  été  supprimés. 
Une  écluse  qui  coûtait  quelipiefois  200,000  francs  a pu  être  faite  au  prix 
de  60  ou  50,000  francs.  Des  économies  non  moins  considérables  ont  été 
réalisé-es  sur  la  construction  des  barrages,  des  ponts  en  pien'es , etc. 

MOllTIEIIS  liyDRAlMQUES. 

lais  inortiei's  hydraurupies  .sont  des  mélanges  de  chaux  et  différentes 
substances  ipii  jouis.sent  de  la  iiropriété  de  se  solidilicr  dans  leur  contact 
avec  l’eau  comme  les  chaux  hydrauliques. 
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Certains  corps  solides , mélangés  aux  cliaux  hydrauliques , n'exercent 
que  peu  d'influence  sur  leur  solidilication ; d’autres,  au  contraire,  ont 
la  propriété  d’augmenter  la  qualité  des  chaux  moyennement  hydrauli- 
ques et  peuvent  môme  dans  certains  cas  rendre  hydrauliques  des  chaux 
grasses. 

Les  substances  que  l’on  mélange  aux  différentes  chaux  dans  la  con- 
fection des  mortiers  peuvent  donc  être  divisées'en  matières  inertes  et  ma- 
tières énergiques. 

Les  matières  inertes  sont  les  cailloux,  les  sables,  etc.  ; mélangées  à la 
cbaux  grasse , elles  ne  modifient  en  rien  son  action  sur  l’eau  : M.  Vicat 
pense  cependant  que  le  sable  ajouté  aux  chaux  hydrauliques  peut  aug- 
menter leur  cohésion. 

Parmi  les  substances  énergiques , et  qui  dans  leur  mélange  avec  la 
chaux  peuvent  produire  des  mortiers  hydrauliques , il  faut  placer  en  pre»- 
mière  ligne  les  produits  volcaniques  qui  portent  le  nom  de  pouzzolanes. 

Les  pouzzolanes , qui  furent  découvertes  par  les  Romains  pris  du  Vé- 
suve, aux  environs  de  Pouzzoles,  ont  la  propriété  de  se  combiner  lente- 
ment sous  l’influence  de  l’eau  avec  la  chaux  grasse  et  de  former  ainsi 
d’excellents  mortiers  hydrauliques.  Les  constructions  romaines  ont  dû 
leur  solidité  à l’emploi  des  mortiers  formés  de  chaux  et  pouzzolanes. 

Les  substances  pseudo-volcaniques,  telles  que  les  matières  résultant  des 
houillères  embrasées,  les  argiles  cuites,  les  tripolis,  les  laves,  se  com- 
portent en  présence  de  la  chaux  grasse  comme  les  pouzzolanes.  Certaines 
substances  artificielles  peuvent  rendre  aussi  hydraulique  la  chaux  grasse; 
ce  sont  les  débris  de  tuiles,  de  briques,  de  jxiterics  de  grès,  etc. 

Les  pouzzolanes  jouissent  de  la  propriété  curieuse  d’absorber  la  chaux 
tenue  en  dissolution  dans  l’eau,  et  l’on  peut  dire  d’une  manière  générale 
qu’une  pouzzolane  est  d’autant  plus  énergique  qu’elle  absorbe  plus  de 
chaux.  Les  pouzzolanes  qui  conviennent  le  mieux  à la  confection  des 
mortiers  hydrauliques  se  laissent  facilement  attaquer  par  l’acide  sulfu- 
rique. 

En  terminant  ces  généralités  sur  les  propriétés  des  chaux  et  des  mor- 
tiers hydrauliques,  nous  donnerons  les  résultats  des  analyses  faites  par 
M . Berthier  sur  un  certain  nombre  de  calcaire^. 


Pierres  cakaires  d chaux  grasse. 
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Ces  compositions  peuvent  être  représentées  de  la  manière  suivante  : 
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Pierres  calcaires  d ciment  naturel. 
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BÉTON. 

On  donne  le  nom  de  iéton  à des  mélanges  de  mortier  hydraulique 
et  de  petites  pierres.  Le  béton,  si  utilement  employé  dans  les  construc- 
tions hydrauliques,  permet  d’entreprendre  des  travaux  que  l’on  consi- 
dérait autrefois  comme  inexécutables.  Le  béton  se  solidifie  au  bout  d'un 
certain  temps  et  prend  exactement  la  forme  de  l’enceinte  où  on  l’a  ren- 
fermé. On  fait  varier  la  composition  du  béton  suivant  les  usages  aux- 
quels un  le  destine;  il  est  ordinairement  formé  d’un  volume  de  mortier 
et  de  deux  volumes  de  pierrailles.  Le  mélange  des  matières  se  fait  à 
bras  ou  au  moyen  de  machines  ordinaires  d(!  trituration. 
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MASTICS. 

Les  mastics  sont  employés  pour  couvrir  les  terrains,  revêtir  les  bassins, 
souder  les  pierres , luter  les  appareils  de  physique  ou  de  chimie,  etc. 

On  les  divise  en  deux  especes  : 

1°  Ceux  qui  s’appliquent  à froid  à l’état  pâteux  ou  en  dissolution  dans 
l’eau,  l’alcool,  l’éther  ou  l’huile  ; 

2°  Ceux  qui  s’appliquent  par  fusion. 

MASTICS  s’appliquait  A FROID. 

Mastic  de  Dhil.  — Ce  mastic  est  formé  de  9 parties  de  brique  ou  d’ar- 
gile bien  cuite  et  de  1 partie  de  litharge  ; ces  deux  corps  sont  mélangés 
ensuite  avec  de  l’huile  de  lin.  11  demande  sept  à huit  jours  pour  se  solidi- 
fier. Avant  de  l’appliquer  sur  une  pierre,  on  la  mouille  pour  l’empêcher 
d’absorber  la  substance  huileuse  ; le  mastic  de  Dhil  convient  surtout  pour 
les  rejointoiements  des  dalles  et  des  pierres  de  taille. 

Ciment  diamant.  — Ce  mastic  sert  à recoller  la  porcelaine  et  le  verre. 
On  l’obtient  en  faisant  une  dissolution  aqueuse  de  colle  de  poisson,  à la- 
quelle on  ajoute  un  peu  d’alcool , de  la  gomme  ammoniaque,  ou  de  la 
résine  mastic  en  dissolution  dans  l'alcool. 

Le  mastic  au  blanc  d'œuf  est  formé  d’albumine  de  l’œuf  et  de  chaux  ré- 
duite en  poudre  ; il  rréiste  à l’humidité , et  sert  à recoller  le  marbre. 

Le  mastic  au  fromage  est  un  mélange  de  caséum  (fromage  blanc)  avec 
de  la  chaux  en  poudre  ; ce  mastic  devient  très  dur  et  est  hydraulique. 

On  obtient  un  ciment  qui  devient  aussi  dur  que  le  grès,  en  mélangeant 
20  p.  de  sable,  et  1 p.  de  chaux  vive,  avec  de  l'huile  de  liii  lithargirét\ 
En  remplaçant  la  chaux  vive  par  10  p.  de  carbonate  de  chaux,  on  forme 
le  ciment  mastic , qui  peut  être  employé  comme  le  ciment  romain  pour 
certaines  constructions  hydrauliques. 

Le  mastic  de  fer,  qui  sert  principalement  à relier  le  fer  et  la  fonte , est 
formé  de  50  p.  de  limaille  de  fer  et  de  1 p.  de  sel  ammoniac.  On  ajoutait 
autrefois  à ce  mastic  une  certaine  quantité  de  soufre. 

Le  mastic  des  vitriers  est  un  mélange  d’huile  siccative  et  de  céruse. 

Les  mastics  employés  pour  luter  les  appareils  de  chimie  sont  : 

l”  Un  mélange  de  pâte  d’amandes  et  de  colle  ; 

2"  De  la  limaille  de  fer,  de  l’argile  et  de  la  gomme  arabique  ; 

3"  Un  mélange  d’argile  grasse  ^ de  chaux,  et  de  blanc  d’œuf; 

h‘  Un  mélange  de  plâtre  et  d’amidon; 

5*  Un  mélange  de  farine , d’argile  et  de  caoutchouc  fondu  ; ce  lut  ré- 
siste aux  acides  ; 
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6‘  I>e  caoiilc.liouc  fondu  , doiil  on  s«'  sert  i>oiir  liiter  les  l■oI)inelsp(  les" 
bouchons  à réineri  ; 

7"  Du  suif  ou  un  inélangede  cire  et  d'isscucc  de  térébcnthinr. 

MASTICS  s’APPLIQLANT  PAR  FUSION. 

Le  mastic  qui  sert  dans  la  construction  des  appareils  électriques  est 
formé  de  5 p.  de  colophane , 1 p.  de  cire  jaune , 1 p.  de  colcothar  ; on  y 
ajoute  souvent  une  i^etiU?  (luantiU'  de  pliUre  en  poudre. 

ün  emploie  aussi  comme  mastic  fusible  la  poix  ordinaire,  la  cire  à 
cacheter,  qui  est  formée  d'un  mélange  de  ditlérentes  substances  rési- 
neuses colorées  généralement  en  rouge  par  le  vermillon. 

ANALYSE  DES  CALCAIRES. 

Nous  avons  dit  précédemment  que  l’hydraulicité  des  chaux  dépend  de 
la  composition  des  calcairi*s  que  l’on  emploie  pour  les  fabriquer.  Il  est 
donc  important  de  déterminer  par  l'analyse  la  com|)osition  des  calcaires 
que  l’on  se  propos»?  d’employer  pour  faire  une  chaux  hydraulique. 

Pour  analysiïr  un  calcaire , on  en  jièse  environ  2 ou  3 grammes,  et  on 
les  dissout  dans  de  l'acide  chlorhydrique  étendu  de  son  volume  d’eau  ; 
la  chaux,  la  magnésie,  l’oxide  de  1er,  entrent  en  disstdutàjii,  tandis  que 
l’argile  et  les  substances  siliceuses  restent  à l’état  insoluble;  on  jette  ce 
résidu  sur  un  filtre,  on  le  lave  et  on  Icpèse.  Cet  essai,  bien  simple,  suffit 
dans  la  plupart  des  cas,  et  indique  la  quantité  d’argile  que  contient 
un  calcaire,  et  jusqu'à  un  certain  point,  la  qualité  de  la  chaux  hydrau- 
lique qu’il  donnera  pur  lu  calcination. 

Si  l’on  veut  iléterminer  la  pro|X)rtion  des  autres  corps  contenus  dans 
le  calcain? , on  ajoute , dans  la  riissolulion  tiui  est  acide,  un  exete  d’am- 
moniaque qui  précipite  le  peroxide  de  fer  dont  on  ixîut  facilement  dé- 
terminer le  poids.  La  liqueur  est  mêlée  à un  grand  exct'is  de  chlorhy- 
drate d'ammoniaque,  et  traitée  ensuite  pur  l'oxalute  d'ammoniaque,  qui 
précipite  la  chaux  à l’état  d’oxalate  de  chaux;  ce  sel  est  lavé,  et  calciné 
avec  un  excès  d’acide  sulfurique;  le  poids  du  sulfate  de  chaux  donne  lu 
quantité  de  chaux  contenue  dans  le  calcaire.  Ënlin,  pour  doser  lu  ma- 
gnésie, on  fait  bouillir  la  liqueur  avec  du  carbonate  de  potasse  jusqu’à 
ce  qu’il  ne  se  dégage  plus  d’ammoniaque  ; la  magnésie  st;  précipite  à 
l'état  de  carbonate  ; ce  sel  est  lavé  et  pesé;  le  résidu  de  la  calcination  est 
de  la  magnésie  pure. 
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MANGANÈSE. 

En  \^^k , Schéele  a démontré  que  la  substance  quel’on  nommait  alors 
tnagnêsie  noire  contenait  une  terre  nouvelle  ; plus  tard  Gahn  relira  de 
cette  terre  un  métal  qui  a été  appelé  successivement  magnésium,  manga- 
nésium  ou  manganèse. 

Propiieu*. 

Le  manganèse  est  solide , dur,  cassant , fixe  et  très  réfractaire  ; sa  cou- 
leur  est  grisâtre;  il  ressemble  à de  la  foute  blanche.  Il  a un  faible  éclat 
métallique  , et  se  laisse  attaquer  par  la  lime;  sa  densité  est  de  7,U5,  d'a- 
près 31.  Berthier;  son  affinité  pour  l’oxigèneest  très  grande  : il  s’oxide  à 
l'air,  décompose  l'eau  et  en  dégage  l’hydrogène  ; lorsqu'on  le  touche 
avec  les  doigts  humides , il  produit  une  odeur  désagréable  ayant  quelque 
analogie  avec  celle  du  carbure  d'hydrogène  qui  se  forme  dans  l'action 
des  acides  sur  la  fonte.  On  doit  conserver  le  manganèse  dans  l'huile  de 
naphte,  comme  le  potassium  et  le  sodium,  ou  dans  un  tube  de  verre 
<[ue  l’on  ferme  à la  lampe  aux  deux  extrémités. 

Préparalion. 

On  obtient  le  manganèse  en  réduisant  un  oxide  de  manganèse  dans 
un  creuset  rempli  de  charbon  qui  porte  le  nom  de  creuset  brasqué  (1). 

Pour  opérer  cette  réduction  , on  môle  avec  de  l'huile  l’oxide  de  man- 
ganèse provenant  de  la  calcination  du  carbonate  de  manganèse  , et  on 
chauffe  le  mélange  dans  un  creuset  couvert,  de  manière  i\  décomposer 

(1)  Les  creusets  brusqués  sont  euiployés  fréquemment  en  chimie  dans  la  ré- 
duction des  oxides  et  dans  les  analyses  par  voie  sèche  ; nous  dirons  ici  comment 
00  les  prépare,  et  quels  sont  leurs  avantages. 

On  appelle  creusets  brasqués,  das  creusets  de  terre  dont  les  parois  intérieures  sont 
garnies  de  charbon.  Pour  brasquer  un  creuset,  on  eoaimeuce  par  le  mouiller,  et  on 
le  remplit  d’une  pâte  faite  avec  du  charbon  de  bois  pulvérisé  et  de  l'eau.  La 
hrasque  doit  être  tassée  fortement  au  moyen  d'un  pilon  en  bois.  Quand  le  creuset 
est  entièrement  rempli,  on  pratique  dans  l'intérieur  une  cavité  conique  de  même 
forme  que  le  creuset,  et  on  la  polit  avec  un  tube  de  verre  arrondi.  Cette  précaution 
est  nécessaire  pour  que  les  grenailles  qui  se  produisent  dans  les  essais  puissent  se 
réunir  en  un  seul  culot.  Le  creuset  ainsi  préparé  est  alors  soumis  à une  dessiccation 
très  lente. 

Les  creusets  brasqués  ont  sur  les  autres  l’avantage  d'offrir  une  grande  solidité  , 
et  de  ne  pas  se  laisser  déformer  pendant  la  calcination.  De  plus»  les  substances 
vitreuses  ne  traversant  pas  la  brasque,  on  les  obtient  dans  toute  leur  pureté  , et  l’on 
peut  en  déterminer  la  proportion  , ce  qui  ne  pourrait  se  faire  à l’aide  d’un  creuset 
ordinaire  , parce  que  les  substances  vitreuses  adhéreraient  aux  parois  du  creuset. 

La  brasque  opère  la  réduction  des  oxides  par  cémentation,  et  dispense  en  gé- 
néral d'ajouter  du  charbon  ou  un  flux  réduclif  pour  obtenir  le  métal , ce  qui  est 
très  utile  dans  les  analyses  , car  l'addition  du  charbon  divise  le  métal  en  gre. 
nailles  et  empêche  (Pobtenir  son  poids  exactement. 

il.  iH 
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PRUTUXIDE  DE  MANGANÈSE. 


riiuilp,  qui  laisse  alore  uii  résidu  de  cliarbuii.  Ou  triture  la  masse  une 
s<»coiide  lois  avec  de  l’huile  et  on  en  forme  une  ()iUe  qu’on  divise  eu  bou- 
lettes. 

Ces  Ijoulettes  sont  plari'es  dans  un  creuset  bras(iué  qu’on  achève  do 
remplir  avec  du  charbon  en  poudre,  et  on  1m  chautt'e  pendant  deux 
heures  au  feu  de  forge.  Loi’sque  le  creuset  est  refroidi , on  y trouve  un 
bouton  de  mangam'‘se  qui  retient  toujours  une  petite  quantité  de  car- 
bone ; iK)ur  purilier  le  manganèse  , on  C4Hiseille  de  le  fomlre  aver-  du 
borax  ; mais  il  est  douteux  qu'on  ait  jamais  obtenu  ce  métal  complète- 
ment pur. 

COHBKAISOKS  DU  MAKGANiÙSE  AVEC  L’OXIGÈAE. 

Ia's  combinaisons  du  manganèse  avec  l'oxigène  sont  nombreuses  ; un 
les  représente  par  les  formules  suivantes  ■ 


Proloxide .MnU  ; 

Oxide  roune lla’O*  (MnO'î)^  ; 

.Sesqui-ojJde Mn^'  = (MuO‘;)^; 


Iti-oxide  ou  poioxide.  MaO*; 

Acide  Dianganiquc  . . MnO’; 

Acide  permanganique . Mn\)’  =■  (\tnU’|)^. 

rUOTOXIHE  DE  MAXtiANÈSE.  MnO. 

Le  protoxide  de  manganèse  est  la  base  dos  principaux  sels  de  manga- 
nèse. lorsqu’il  est  anhydre,  il  est  verdâtre;  cet  oxide  est  indécomposa- 
ble par  la  chaleur.  Il  absorbe  facilement  l'oxigène  et  devient  brun.  Son 
affinité  pour  l’oxigène  varie  avec  sa  cohésion  ; quand  il  a été  fortement 
calciné,  il  |M-ut  être  conservé  à l’air  pendant  longtemps  sans  s'oxider. 

Chauffé  dans  l’oxigène  ou  dans  l’air,  il  se  change  en  oxide  rouge  de 
manganèse  ; il  se  dissout  dans  l'acide  chlorhydritiue  sans  dégager  de 
chlore:  Miiü  HCl  = MnCI  -f  HO. 

On  le  connaît  à l’état  d’hydrate  ; il  est  blanc  et  .se  transforme  rapide- 
ment à l’air  en  ses<|ui-oxide  de  manganèse  , même  à la  U!rnp«'‘rature  ordi- 
naire; les  corps  uxidants,  tels  que  le  chiure,  déterminent  cette  oxidation, 
et  peuvent  même,  CAjimne  l'a  observé  M.  Berthier,  le  faire  pa.s.s«‘r  à l’état 
de  |ieroxide. 

Pour  préparer  l’hydrate  de  protoxide  de  manganèse , on  décompose  un 
sel  de  manganèse  soluble  par  une  dissolution  de  potasse  on  de  soude; 
Mn0,S03  -f-  KO,HO  = MnO.HO  -|-  KO,SO^. 

Le  protoxide  de  luangaiiMc  anhydre  s’obtient; 

f iün  rénluisant  un  oxide  quelconque  de  nianganèsi'  jiar  l’hydrogène. 
La  désoxidation  s’arrête  toujours  au  protoxide  : Mnü^  -f  H — 110  -J-  MnO. 
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2*  En  calcinant  du  carbumile  ou  de  l'oxalate  de  manganèse  daH.s  une 
atmosphère  d’hydrogène; 

3“  On  l’obtient  encore , d’après  MM.  Licbig  et  Wœhler,  en  chauffant  un 
mélange  de  chlorure  de  manganèse  et  de  carbonate  de  soude  avec  un 
peu  de  sel  ammoniac  : MnCl  + NaO.CO’  = CO'^  + NaCl  -f  MnO.  Le  sel 
ammoniac  a pour  effet  de  nkluire  des  traces  d’oxide  rouge  de  manganèse 
qui  pourraient  se  former  ; obtenu  par  cette  dernière  méthoile  , l’oxide  de 
manganèse  est  gris-veixlùtre  ; on  peut  le  laver  à l’air  sans  qu’il  s’oxide  ; 

/»'  M.  Berthier  conseille  de  préparer  le  protoxide  de  manganèse  an- 
hydre en  calcinant  au  rouge  blanc  dans  un  creuset  brasqué,  le  carbonate 
de  manganèse,  ou  un  oxide  quelconque  de  manganèse  ; on  l’obtient  ainsi 
avec  une  couleur  d’un  beau  vert  d’herbe. 


OXIDE  ROECE  DE  .MANGANÈSE.  Mll*0\ 

Cet  oxide  existe  dans  la  nature,  on  lui  donne  le  nom  d’/fmi.'ünniii/f . 

L’oxide  rouge  est  le  composé  le  plus  fixe  que  le  manganèse  puisse 
former  avec  l’oxigène  : aussi  l’obtient-on , soit  en  chauffant  à l’air  le 
protoxide  de  manganèse , suit  eu  calcinant  les  oxides  plus  oxigénés  que 
lui: 

afMnJOîJ  = 2(Mn30<)  + O ; 

3(MnOî)  = MnîO<  + O^. 

L’oxide  rouge  de  inangantse,  n’étant  pas  altéré  par  la  chaleur,  sort 
toujours  a doser  le  manganèse  dans  les  analyses  chimiques. 

Cet  oxide  ne  se  comhine  pas  avec  les  acides  ; lorsqu’on  le  fait  Itouillir 
avec  un  excès  d’acide  sulfurique,  il  donne  naissance  à un  mélange  de  sul- 
fates de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de  manganèse  : M’ü‘  -|-  /•S<>’,HO  = 
4H0  -f-  MnK)’,3S0^  -f-  MnO,SO^.  L’oxide  rouge  de  manganèse  pieut  être 
considéré  comme  une  combinaison  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de 
manganèse.  L’union  de  deux  oxides  métalliques  se  reproduit  fréquem- 
meut , et  l’on  cité  plusieurs  exemples  de  combinaisons  dans  les<]uelles 
l'oxide  le  plus  oxigéné  joue  le  rôle  d’acide , et  l’oxide  le  moins  oxigéné 
le  rôle  de  base.  Ou  peut  admettre  également  que  l’oxide  rouge  de  man- 
ganèse résulte  de  la  combinaison  de  2 équivalents  de  protoxide  de  man- 
ganèse et  de  1 équivalent  de  peroxide  : Mn^04  = (Mu0)’,Mnü2. 

Cet  oxide  truité  par  l’acide  chlorhydrique  forme  3 équivalents  do  pro- 
lochlorurc  de  manganèse , et  dégage  1 équivalent  de  chlore  ; Mn^)'  -|- 
èllCI  = èHO -f  3MmCI  CI. 
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SESQU-OXIDE  DK  MAXGA?iÈSE.  Mll-0*. 

Cet  oxide  se  trouve  dans  la  nature;  les  minéralogistes  le  désignent 
sous  le  nom  de  Uraunite  quand  il  est  anhydre , ou  de  Manganite  quand  il 
est  hydraté;  sa  formule  est  alors  : (MuH)‘,HO).On  le  trouve  souvent  mé- 
langé avec  le  peroxide  de  manganèse. 

11  est  d'un  brun  noirâtre;  il  se  dissout  dans  quelques  acides  sans  s’al- 
térer, et  forme  de  véritables  sels.  11  entre  en  dissolution  dans  l’acide  chloiv 
hydrique  préalablement  refroidi , et  dégage  ensuite  du  chlore  par  la 
plus  faible  élévation  de  température.  MnH)^  4-  3UC1  = 3H0  -f-  2MnCI 
-|-  Cl. 

L’équation  précédente  démontre  que  cet  oxide  pourrait  servii’  à la 
préparation  du  chlore. 

Prépara  UoD. 

Ou  obtient  le  sesqui-oxide  de  manganèse  en  laissant  le  protoxide  de 
manganèse  hydraté  s’oxigéner  à l’air,  ou  en  soumettant  l’azotate  de  pro- 
toxide de  manganèse  à une  calcination  ménagée  : 2MnÛ,AzO‘  =MnH)^ 
-1-  2AzO‘  + O. 

Le  sesqui-oxide  de  manganèse  prend  encore  naissance  par  l’action  du 
mauganate  et  de  l’hyqiennanganate  de  potasse  sur  une  dissolutiond’unsel 
de  protoxide  de  manganèse.  On  peut  aussi  le  préparer  en  faisant  passer 
du  chlore  sur  du  protoxide  ou  du  carbonate  de  manganèse  en  excès , et 
eu  traitant  le  produit  par  de  l’acide  sulfurique  faible , qui  dissout  l’excès 
de  protoxide  ou  de  carbonate  de  manganèse  et  laisse  le  sesqui-oxide  pur. 

BI-OXIDE  OU  PEROXIDE  DE  MANGANÈSE.  MdO’. 

Ce  corps  est  le  plus  important  de  tous  les  oxides  de  manganèse.  Il  sert 
à la  préparation  de  l’oxigène  et  du  chlore  ; on  l’emploie  dans  les  verreries 
pour  décolorer  les  verres  qui  contiennent  du  protoxide  de  fer  ou  de 
l’oxide  de  fer  intermédiaire. 

Le  peroxide  de  manganèse  se  trouve  abondamment  dans  la  nature  ; 
tantôt  sous  la  forme  de  cristaux  très  nets  et  d’un  gris  d’acier,  tantôt  en 
masses  cristallines  et  radiées:  on  donne  le  nom,  en  minéralogie,  de  Py- 
rolusite  au  peroxide  de  manganèse  pur  et  anhydre,  mais  on  le  trouve  ra- 
rement à cet  état.  11  contient  ordinairement  du  spath  fluor,  des  hydrates 
de  sesqui-oxide  de  manganèse  et  de  peroxide  de  fer,  du  carbonate  de 
chaux,  de  labarite,  et  une  certaine  quantité  d’eau. 

On  le  rencontre  principalement  dans  les  ten-ains  primitifs  et  intermé- 
diaires. 

Saint-Dicz,  Piomaiièche  près  Mâcon,  Thiviez,  la  Saxe,  la  Bohême,  four- 
nissent de  grandes  quantités  de  jieroxide  de  manganèse.  L’oxide  de 
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manganèse  de  Roniaiièclie  contient  une  quantité  de  barite  considérable 
((ui  parait  être  en  combinaison  avec  le  iKjroxide  de  manganèse  Jouant 
alors  le  rôle  d’un  acide  faible. 

PropHétéA. 

t 

Le  peroxîde  de  manganèse  est  décomposable  par  la  chaleur  et  donne 
le  1/3  de  l’oxigène  qu’il  contient  : 3MnO’  = Mn^O*  + 0^.  Un  kil.  de  per- 
oxidc  de  manganèse  supposé  pur,  peut  fournir  environ  69  litres  d’oxigène. 
L’acide  chlorhydrique  décompose  le  peroxide  de  manganèse  et  forme  du 
protochlorurc  de  mangan(’;se  et  du  chlore  ; MnO*  + 2HC1  = 2H0  + 
MnCl+Cl.  C’est  sur  cette  réaction  qu’est  fondée  la  pré'paralion  du  chlore. 

L’acide  sulfurique  concentré  est  sans  action  à froid  sur  le  peroxide  de 
manganèse  ; mais  sous  l’influence  de  la  chaleur,  il  en  flégage  la  moitié 
de  l’oxigène  et  forme  du  .sulfate  de  protoxide  de  manganèse:  MnO* + 
SO>,HO  = HO  + Mn0,S03  + 0. 

L’acide  sulfurique  étendu  , mêlé  à des  matières  organiques  , peut  aussi 
attaquer  sous  l’influence  de  la  chaleur  le  bi-oxide  de  manganèse. 

A froid  comme  à chaud,  l’acide  azotiqne  parait  être  sans  action  sur  le 
peroxide  de  manganèse;  mais  on  présence  d’une  matière  organique  qui 
s’empare  d’une  partie  de  l'oxigène  de  l’oxide  , l’acide  azotique  produit 
de  l’azotate  de  protoxide  de  manganèse. 

L’acide  oxalique  est  décomposé  par  le  peroxide  de  manganèse  et  donne 
de  l’oxalatc  de  protoxide  de  manganèse  et  un  dégagement  d’acide  carbo- 
nique. 1 équivalent  de  peroxide  produite  volumes  ou  2 équivalents  d’acide 
carbonique  ; 2CW,3I10  -H  MnO>  = MnO,C»()3  -f  3H0  -f  2C0>. 

L’acide  sulfureux  forme  avec  le  peroxide  de  manganèse  un  mélange 
d’hyposulfalo  et  de  sulfate  de  protoxide  de  manganèse. 

.SQ2  -f-  MnO^  =•  .MiiO,.SO’  ; 

2SQ2  -j-  .MnO^  =■  Mii0,6»0^. 

La  potasse  et  la  soude  chauffées  à l’abri  de  l’oxigène  avec  le  peioxide 
de  manganèse,  le  dédoublent  en  acide  manganique  et  en  hydrate  de 
sesqui-oxide  de  manganèse  (Mitschcrlich). 

3XtnO«  + KO,HO  =.  KO,MnO»  -f  MnW,HO. 

Le  peroxide  de  manganèse  chauffé  avec  de  la  potasse  en  présence  de 
l’air  ou  d’un  corps  oxidant,  se  transforme  complètement  en  manganate 
de  potasse  : MnO'  -f-  0 -f-  KO,HO  = KO,MnOJ,  -f-  HO. 

Cet  oxide,  se  dissout  dans  le  verre  et  dans  le  borax , et  les  colore  en  un 
beau  violet  foncé. 

On  le  distingue  facilement  du  sesqui-oxide;  en  effet,  ce  dernier  oxide 
n’est  attaqué  que  très  diflicilement  par  l’acide  sulfurique  concentré  qui 
dissout  au  contraire  avec  rapidité  le  peroxide  de  manganèse.  En  outre,  le 
peroxide  de  manganèse  donne  par  la  trituration  une  poudre  gi’ise,  tandis 
((ue  celle  du  ses<iui-oxide  est  brune. 
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Pr^varaUon.  * 

On  pn^am  k»  bi-oxidn  do  maiigan<*sc  par  divnrs  procédés  : 

1*  En  chauffant  avec  du  chlorattMle  potasse  l’un  des  autri»  oxides  de 
manganèse  et  particulièrement  le  sesqui-uxidc  : 

6MnW  + KO,aOi  = 12MiiO»  + KCL 

Une  température  trop  éleTée  changerait  le  peroxideen  oxide  rouge. 

2*  En  traitant  l’hydrate  ou  le  carbonate  de  protoxide  de  manganèse, 
en  suspension  dans  l’eau,  j>ar  un  excès  de  chlore; 

2MuO  + a -=  .MnCl  + MnO’. 

Le  peroxide  de  manganèse  pn-paré  par  cette  méthode  constitue  un  hy- 
drate pulvérulent,  qui,  d’après  M.  Berthier,  a pour  formule  Mnü^.Hü. 

3°  Eu  dticompusant  à chaud  les  mangauates  ou  les  hypermanganates 
alcAilius  par  des  acides  étendus.  D’après  M.  MiLscberlich,  cet  hydrate  est 
le  même  que  le  précéxlent. 

U°  En  évaporant  le  bromate  de  protoxide  de  manganèse.  Il  se  précipite 
une  poudre  noire  qui  a pour  composition  : (MnlV)3,H0  (M.  Rammelsberg). 

5°  En  traitant  de  l’oxide  rouge  de  manganèse  par  de  l’acide  azotique 
concentré,  il  se  forme,  d’après  M.  Berthier,  un  hydrate  qui  a pour 
composition  (MnO’)*,HO. 

ACIDE  HANGANIQUE.  MnO*.  — MANGANATES. 

On  connaissait  depuis  longtemps  un  composé  qui  se  produit  lorsqu’on 
fait  fondre  de  la  potasse  avec  du  j>eroxidede  manganèse  et  du  nitre;  on 
savait  que  ce  corps  communiquait  à l’eau  une  teinte  verte , et  que  sons 
l’influence  d’une  plus  grande  quantité  de  ce  liquide,  la  couleur  passait 
du  vert  au  violet  et  ensuite  au  rouge;  cette  propriétii  singulière  lui  avait 
fait  donner  le  nom  de  Caméléon  minéral. 

MM.  Chevillot  et  Edwards  reconnurent  la  véritable  nature  de  ce 
corps  et  déinontrèrentqu’il  contenait  un  acide  particulier,  l’acide  man- 
ganique  : plus  tard  M.  Mitscherlich  examina  de  la  manière  la  plus 
complète  l’action  des  alcalis  sur  le  peroxide  de  manganèst;  ; il  mit  hors 
de  doute  l’existence  de  deux  acides  de  manganèse  et  üt  connaître  leur 
composition  et  leurs  principales  propriétés. 

L’acide  manganique  prend  naissance  loi-scju’on  calcine  au  contact  de 
l’air  ou  en  présence  d’un  corps  oxidant  du  peroxide  de  manganèse  avec 
de  la  potasse.  On  forme  ainsi  un  manganate  de  potasse  qui  a pour  for- 
mule; KO,MnO’. 

On  n’a  pu  jusqu’à  présent  obtenir  l’acide  manganique  isolé;  quand  on 
traite  par  un  acide  un  manganate,  l’acide  manganique  se  décompose  im- 
médiatement 
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Lor«ju'oii  dissout  dans  uim  petite  quantité  d'eau  le  pi-oduit  de  la  cal- 
cination , au  contact  de  l'air,  d’un  mélange  de  ]K)ids  égaux  de  peroxide 
de  manganèse  et  de  potasse,  et  qu'on  abandonne  la  li(|ueur  à une  éva- 
poration lente , ou  obtient  des  cristaux  verts  de  nianganate  de  |K)Uisse 
qu’on  peut  faire  dessticher  ensuite  sur  une  briijue  ou  sur  une  plaque  de 
porcelaine  dégourdie. 

Le  nianganate  de  potasse  est  d’une  grande  instabilité;  il  cède  facilement 
une  partie  de  son  oxigène  à un  grand  nombre  de  corjis,  et  tend  à se  dé- 
composer en  potasse  et  en  sesqui-oxide  de  manganèse;  toutes  tes  matières 
organiques  le  détruisent , aussi  sa  dissolution  ne  doit  jamais  être  liltrée 
sur  du  papier;  un  excès  de  potasse  donne  de  ta  stabilité  à ce  sel.  Soumi.s 
à une  température  rouge , il  .se  transforme  en  oxigène  , en  sesqui-oxide 
de  manganèse  et  en  potasse  ; 2K0,Mn0^,  = 2K0  -j-  MnW  -|-  (P. 

M.  Mitscherlicli  a analysé  l’acide  raanganiqueen  détiTminant  la  quan- 
tité de  peroxide  de  manganèse  et  d’oxigène  que  donne  le  manganate 
de  potas.se  en  se  décomposant  ; il  a reconnu  que  cet  acide  était  formé 
d’un  équivalent  de  manganèse  et  de  trois  éi|uivalcnts  d’oxigène. 

Le  manganate  de  potasse , en  présence  d’une  grande  quantité  d’eau , 
se  transforme  en  permanganate  de  ]K>tasse  qui  est  rouge,  et  laisse  dépo- 
ser de  l’hydrate  de  peroxide  de  manganèse;  dans  cette  décomposition  , 
deux  équivalents  de  potasse  deviennent  libres  : 3(KO,MuO’)  -J-  2110  == 
K0,Mn»O’  + MnO>-f  2K0,H0. 

Ijb  manganate  de  potasse  peut  se  transformer  dans  une  grande  quan- 
tité d’eau  froide  en  {lermanganate  de  potasse , sans  laisser  déposer  d’hy- 
drate de  peroxide  de  manganèse  ; l’oxigène  tenu  en  dissolution  dans  l’eau 
détermine  alors  l’oxidation  du  manganate. 

Ces  réactions  expliquent  le  changement  de  teinte  du  caméléon  minéral, 
lorsqu’on  étend  d’eau  su  dissolution. 

Un  acide  même  très  faible  fait  passer  au  rouge  la  teinte  verte  du  nian- 
ganate  ; il  se  forme  du  permanganate  de  potasse  qui  est  rouge,  et  un  sel 
de  protoxide  de  manganèse  : 

6(KO,MnO»)  + àSO»  = MnO,SOJ  -H  3(K0,S0Aj  -|-  2(K0,MnV)^. 

Un  excès  d’acide  déplace  l’acide  permanganique  : si  la  liqueur  est  lé- 
gèrement chauffée,  elle  se  décolore,  parce  que  l’acide  permanganique  s«^ 
décompose  par  une  faible  élévation  de  température. 

Les  acides  en  eux,  tels  que  les  acides  sulfureux  , phosphoreux,  transfor- 
ment le  manganate  de  potasse  en  sol  de  protoxide  de  manganèse  ; KO, 
MnOi  + 2S()î=  KO,S(73  q.Mn0,S05. 

D'après  M.  Mitscherlich  , le  manganate  de  potasse  est  isomorphe  avec 
le  sulfate , le  séléuiate , le  chromate  de  potasse , ut  dans  les  mauganates 
neutres  l’oxigènede  l’acide  esta  l’oxigeue  de  la  basa:  comme  3:1. 
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Le  maiiganate  de  soude  présente  une  grande  analogie  avec  le  manganate 
de  potasse;  les  autres  manganates  sont  insolubles  et  peuvent  être  prépa- 
rés par  double  décomposition. 

ACIDE  PERMANGANIQÜE.  Mn*0^. 

L’acide  permanganique  se  présente  sous  la  forme  d’une  masse  brune, 
cristalline  et  rayonnée  ; il  est  très  soluble  dans  l’eau  et  fort  peu  stable  ; 
une  température  de  30  ou  40  degrés  suffit  pour  le  décomposer  en  oxi- 
gène  et  en  hydrate  de  peroxide  de  manganèse.  Les  matières  organiques 
telles  que  le  sucre,  le  papier,  etc.,  en  opèrent  la  décomposition.  L’oxi- 
gène , l’azote , le  chlore  sont  sans  action  sur  lui  ; l’hydrogène , les  car- 
bures d’hydrogène , les  acides  au  minimum  d’oxidation  le  décomposent 
rapidement. 

En  présence  de  l’ammoniaque,  l’acide  permanganique  est  décomposé 
et  donne  de  l’eau,  de  l’azote  et  du  sesqui-oxide  de  manganèse. 

3MnW+  4Azll’  = 3(Mn»03)-|-  12HO  + 4AZ. 

Cet  acide  forme  avec  les  bases  alcalines  des  sels  solubles  dans  l’eau 
dont  la  dissolution  est  d’un  beau  rouge  ; ces  .sels  sont , d’après  M.  Mit- 
scherlich , isomorphes  avec  les  perchlorales. 

L’acide  permanganique  parait  se  combiner  avec  l’acide  sulfurique; 
lorsqu’on  chauffe  dans  une  cornue  de  l’acide  permanganique  sec  et  de 
l’acide  sulfurique  anhydre , il  se  sublime  un  eom]K)sé  cristallin  de  cou- 
leur cramoisie  qui  contient  les  éléments  de  l’acide  sulfurique  et  de  l’acide 
[termanganique  ; cet  acide  double  est  décomposé  par  l’eau. 

Prépanitlon. 

On  obtient  l’acide  permanganique  en  décomposant  le  permanganate  de 
barite  par  l’acide  sulfurique  étendu  et  froid. 

Pour  préparer  le  permanganate  de  barite  on  peut  : 1°  calciner  de  l’azo- 
tate de  barite  avec  du  peroxide  de  manganèse;  2”  traiter  une  dissolution 
chaude  de  permanganate  de  potasse  par  de  l’azotate  d’argent  ; il  se  forme 
de  l’azotate  de  potas.se , et  du  permanganate  d’argent  qui  est  peu  soluble 
dans  l’eau  froide  et  qui  sedépos'  en  cristaux;  ce  dernier  sel  est  redissous 
dans  l’eau  chaude,  et  décomposé  par  du  chlorure  de  barium  qui  produit 
du  chlorure  d’argent  insoluble  et  du  ]>ermanganate  de  barite  soluble. 

On  peut  préparer  encore  l’acide  permanganique  en  décomposant  du 
permanganate  de  bariie  par  l’acide  phosphorique. 

PERMANGANATE  DE  POTASSE.  KO.Mn^O^. 

/.«permanganate  de  potasse  peut  être  obtenu  en  cristaux  volumineux 
de  la  plus  grande  régularité;  il  est  soluble  dans  i.5  à 16  p.  d’eau  froide; 
sa  dissolution  est  d’un  beau  rouge;  il  se  décompose  dans  les  mêmes  cir- 
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Poii.stanc*>s  que  l'acuie  prrmanganiquc,  en  s<^|ui-oxide  de  inaiigani^^, 
en  potasse  et  en  oxigène.  Il  pro<luit  avec  le  phosphore,  le  soufre,  des 
mélanges  qui  détonnent  |>ar  le  choc  ou  par  la  clialeur. 

Le  sucre  décompose  à froid  le  permanganate  de  potasse.  Si  l’on  intro- 
duit une  petite  quantité  de 'sucre  dans  une  dissolution  de  permanganate 
de  potasse , ce  sel  se  change  en  manganate , et  la  liqueur,  de  rouge  (]u'elle 
était  d’abord,  devient  verte  ; par  un  contact  plus  prolongé  du  sucre  avec  le 
manganate  , la  dLssolutiün  passe  au  brun  jaunâtre,  et  contient  alors  du 
sesqui-oxide  de  manganèse  qui,  à l’état  naissant  , est  soluble  dans  la  po- 
tasse, mais  qui  se  précipite  au  bout  dequel(|ues  instants  en  tlocons  bruns. 

Le  permanganate  de  potasse  [leut  revenir  à l’état  de  manganate  vert 
lorsqu’on  le  met  en  présence  d’un  grand  excès  dépotasse.  On  suppose  que 
dans  cette  réaction  les  substances  étrangères  contenues  dans  la  p>otass(^, 
absorbent  de  l’oxigène  et  changent  le  permanganate!  en  manganate. 

La  dissolution  de  permanganate  de  potasse  est  devenue  depuis  quel- 
que temps  un  réactif  précieux.  On  s’en  sert  : 1®  pour  reconnaître  des  traces 
d’acide  sulfureux  dans  l’acide  chlorhydrique  du  commerce,  ou  pour  con- 
stater la  présence  des  composés  nitreux  dans  l’acide  azotique;  2*  pour 
doser  le  fer,  ainsique  l’a  proposé  M.  Margueritte,  et  pour  distinguer  les 
sels  de  fer  au  minimum  des  sels  de  fer  au  maximum  qui  ne  décolorent  pas 
le  permanganate;  3*  on  l’emploie  aussi  dans  le  dosage  par  voie  humide 
des  azotates  et  des  phosphates. 

Préparation. 

Le  permanganate  de  potasse  prend  naissance  toutes  les  fois  qu'on  sou- 
met  le  manganate  de  potasse  à l’action  d’un  corps  oxidant,  tel  que  le 
nitre , le  chlorate  de  potasse , etc.  On  peut  le  préparer  en  faisant  passer 
un  courant  d’oxigène  sur  du  manganate  de  potasse  placé  dans  un  tube  de 
porcelaine  et  chauffé  au  rouge  sombre. 

On  doit  à MM.  Wœhler  et  Grégory  un  procéilé  qui  jiermet  d’obtenir 
avec  facilité  de  grandes  quantités  de  permanganate  de  potasse  pur. 

On  mêle  exactement  4 p.  de  peroxide  de  manganèse  et  3 t/2  p.  de  chlo- 
rate de  potasse  ; on  ajoute  au  mélange  5 parties  de  potasse  caustique  dis- 
soute dans  une  petite  quantité  d’eau  ; on  fait  sécher  la  masse  qu’on  pul- 
vérise de  nouveau , et  qu’on  maintient  au  rouge  sombre  ptmdant  une 
heure  dans  un  creuset  de  terre. 

La  masse  refroidie  est  traitée  à plusieurs  reprises  par  une  grande  ejuan- 
tité  d’eau  , et  la  liqueur  qui  en  résulte  «!St  abandonnât*  au  repos , ou 
filtrée  sur  du  verre  pilé.  Il  ne  reste  plus  tjii’à  la  concentrer  suffisamment, 
pour  qu’elle  dépose  au  bout  d’un  certain  temps  de  beaux  cristaux  de 
permanganate  de  potasse.  La  concentration  du  permanganate  de  potasse 
doit  être  opérée  à une  température  aussi  lws.se  que  |K)ssible  pour  éviter  la 
décomposition  de  et!  sel  par  la  chaleur. 

L’acide  pemianganique  peut  former  avec  la  soude , la  barite,  la  stron- 


282  CAR^CTKRBS  DISTINCTIt'S  DKÜ  SEL8  DE  PHUTUAIDE  DE  MANGANESE. 

tiaue,  la  diaux,  l’oxido  d'argent,  etc.,  des  sels  qui  sont  colurés  en  rouge 
et  qui  présentent  une  certaine  analogieavec  le  permanganate  de  potasse. 

Tous  ces  sels  peuvent  être  obtenus  en  déconi|x>saiit  le  permanganate 
d’argent  par  des  chlorures  métalliques. 

CARACTÈRES  DtSTINCTIFS  DES  SELS  DE  DROTOXIDE 
DE  MA.NGANÈSE. 

Ces  sels  sont  en  général  ineolores,  ou  légèrement  colorés  en  rose;  œlte 
couleur  est  étrangère,  elle  est  due  à la  présence  d’un  sel  de  cobalt , ou 
bien  li  des  traces  d’acide  permanganique. 

Potasse. — Précipité  blanc,  insoluble  dans  un  excès  de  potasse,  en  partie 
soluble  dans  le  cblorhydrate  d’ammoniaque;  ce  précipité  exposé  à l’air 
devient  bnin  et  ensuite  noir  ; le  chlore  opère  ce  changement  avec  rapidité. 

Sotide.  — Même  réaction. 

.Ammmiaqtie.  — Pn'-cipité  blanc  d’une  partie  de  l’oxide  , l’autre  res- 
tant combinée  avec  le  sel  ammoniacal.  Si  la  dissolution  est  très  acide, 
il  ne  se  fait  pas  de  précipité  , mais  la  liqueur  brunit  bientôt  au  contact 
de  l’air,  et  laisse  dépo.serun  oxide  brun. 

Carbonate  de  soude  ou  de  potasse.  — Précipité  blanc  légèrement  rosé, 
de  carbonate  de  manganèse , inaltérable  à Tair  ; peu  soluble  dans  le 
chlortiydratc  d’ammoniaque. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Même  réaction. 

Phosphate  alcalin.  — Précipité  blanc,  inaltérable  à l’air. 

Acide  oxalique  ou  oxalates.  — Précipité  blanc , cristallin , si  les  liqueurs 
sont  concentrées  ; si  elles  contiennent  du  chlorhydrate  d’ammoniaque , il 
ne  SC  fait  pas  de  précipité , ou  du  moins  le  précipité  ne  se  forme  qu’à  la 
longue , et  est  alors  coloré. 

Cijanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc  rosé , soluble  dans  les 
acides. 

Ctjanoferridede  potassium.  — Précipité  brun,  insoluble  dans  les  acides. 

Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  de  sulfure  de  manganèse,  cou- 
leur de  chair.  Ce  précipité  brunit  à l’air,  et  est  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Acide  sut  (hydrique.  — Pas  de  précipité,  même  en  présence  des  acé- 
tates solubles. 

Ia;s  substances  organiques  non  volatiles  peuvent  masquer  en  partie  les 
réactions  des  sels  de  manganèse. 

Les  sels  de  protoxide  de  manganèst?  chaulTés  au  chalumeau  avec  du  bo- 
rax , donnent  un  verre  (jui  se  colore  en  violet  dans  la  flamme  extérieure, 
et  qui  se  décolore  dans  la  flamme  intérieure. 

Chauffés  avec  de  l'azotate  de  |>otasse  et  de  la  |K>tasse  , les  sels  de  man- 
ganèse duimeut  du  manganate  de  i>otasse  (jui  colore  l’eau  eu  vert , forme 
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uiie  liqueur  rose  avec  les  acides  étendus  , et  se  décolore  rapidement  jwr 
le  contact  de  l’ackle  sulfureux  ou  des  matières  organiques,  comme  le 
sucre,  le  papier,  etc.  Ce  dernier  caractère  est  le  plus  important , et  sert 
à distinguer  le  manganèse  de  tous  les  autres  métaux. 

D’après  M.  Cjum,  on  constate  facilement  1a  présence  de  la  plus  lé- 
gère trace  de  manganèse,  en  faisant  cliautfer  la  dissolution  dans  laquelle 
on  suppose  l’existence  de  ce  miHal , avec  un  mélange  d’acide  plombi(}ue 
et  d’acide  azotique  étendu  ; la  liqueur  prend  aussitôt  une  teinte  rouge 
due  à la  formation  de  l’acide  permanganique.  M.  Crum  a pu  reconnaître 
ainsi  le  manganèse  dans  la  chaux  ordinaire,  et  môme  dans  certains 
marbres  blancs. 


CARACTÈHES  DES  SEI.S  DE  SESQUl-OXIDE  DE  MANT.AXKSE. 

Les  sels  de  sesqui-oxide  de  mangani'^  sont  peu  connus,  et  d'ailleurs 
sans  usage  : ils  se  transforment  avec  une  grande  facilité  en  sels  de  pro- 
toxidc  en  dégageant  de  l’oxigène. 

La  potas.se , l’ammoniaque , les  alcalis  carbonaUis  ou  bicarlxmatés 
forment  dans  leurs  dissolut'ions  un  précipité  brun. 

Le  phospliate  de  soude  les  pnicipite  lorsriue  les  dissolutions  sont 
neutres. 

L'acide  oxalique  n’y  produit  pas  de  précipité. 

Le  sulfhydraU;  d’ammoniaque  donne  un  précipité  couleur  de  chair  et 
communi(|uc  même  cette  couleur  au  sesqui-oxide. 

L’acide  sulfhydrique  forme  un  précipité  laiteux,  qui  est  un  dépôt  de 
soufre.  Dans  ce  cas  le  sel  de  sesqui-oxide  est  ramené  à l’état  de  sel  de 
protoxide. 

Les  caractères  au  chalumeau  sont  les  mêmes  que  ceux  des  sels  de 
protoxide. 

DOSAGE  DU  MANGANÈSE. 

Le  manganèse  est  précipité  de  ses  dissolutions  à l’état  de  carbonate 
de  manganise , par  un  carbonate  alcalin  ; on  doit  chauffer  la  liqueur 
après  l’addition  du  carbonate  jmur  précipiter  complètement  le  man- 
ganèse : si  la  dissolution  contient  des  sels  ammoniacaux  qui  s’opposent 
à la  précipitation  du  carbonate  de  manganèse , on  la  chauffe  avec  un 
excès  de  carbonate  alcalin  jusqu’à  ce  qu’elle  ne  dégage  plus  d’ammo- 
niaque : le  carbonate  de  manganèse  est  insoluble  dans  l’eau  , il  peut 
être  lavé  à l’eau  bouillante  ; on  le  sèche  et  on  le  calcine  à une  forte 
chaleur  rouge  dans  un  creuset  de  platine , afin  de  le  transformer  en 
oxide  rouge  de  manganèse  Mn'0<,  qui  est  indécomposable  par  la  chaleur. 

CHI.OBUBE  DE  MANGANÈSE.  MnCl,6II0. 

Ijf  chlorurtî  de  manganè.se  crisfidlisc  en  tables  <piadrilatcres,  de  cou- 
leur rosée,  très  solubles  dans  l’eau,  et  déliquescentes  au  contact  de  l’air 
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huniidf!.  Ces  cristaux  contiennent  6 équivalents  d'eau  ou  46,2  p.  100. 

La  solubilité  du  chlorure  de  manganèse  dans  l’eau  augmente  avec  la 
température  jusqu'à  62'’  ; cent  parties  d’eau  à 62"  dissolvent  55  parties  de 
chlorure  de  manganèse  anhydre  ; mais  à partir  de  ce  point , la  solubilité 
semble  diminuer. 

L’alcool  dissout  le  chlonire  de  manganèse  et  présente  alors  la  pro- 
priété de  brûler  avec  une  (lammt;  rouge.  L’alcool  peut  se  combiner  au 
chlorure  de  manganèse  et  former  des  cristaux  incolores,  qui  ont  jxmr 
formule  : CIMn,2(C^H®0’). 

Alcool. 

PrépaniUoD. 

Le  chlorure  de  manganèse  est  produit  en  quantités  très  considérables 
dans  les  usines  où  l’on  prépare  le  chlore.  Lorsqu’on  l’a  obtenu  en 
traitant  le  bi-oxide  de  manganèse  naturel  par  l’acide  chlorhydrique, 
il  n’est  jamais  pur  : il  contient  toujours  une  certaine  quantité  d’acide 
chlorhydrique  libre,  et  de  plus  des  chlorures  de  calcium  , de  barium, 
de  fer,  et  quelquefois  des  chlorures  do  cobalt  et  de  plomb. 

Plusieurs  cristallisations  successives  le  débarras.sent  de  la  plus  grande 
partie  de  ces  corps  étrangère  , mais  il  retient  encore  du  fer  qu’on  ne  pi-ut 
séparer  qu’en  le  faisant  bouillir  avec  du  carbonate  de  chaux  ou  de  barite, 
ou  mieux  avec  du  carbonate  de  manganèse  , qui  précipitent  l’hydrate  de 
sesqui-oxide  de  fer.  Si  le  chlorure  de  manganèse  contient  du  plomb  et 
du  cuivre,  on  précipite  ces  métaux  par  l’acide  suifliydrique. 

Pour  obtenir  immédiatement  le  chlorure  de  manganèse  pur,  on  réduit 
le  bi-oxide  de  manganèse  naturel  en  jatudre  fine;  on  le  lave  avec  de 
l’acide  chlorhydrique  faible  pour  en  si'*parer  les  carbonates  terreux  qu’il 
contient  souvent,  et  on  le  calcine  au  rouge  obscur  avec  la  moitié 
de  son  poids  de  chlorhydrate  d’ammoniaque.  11  se  dégage  de  l’eau  , de 
l’azote , de  l’ammoniaque , et  il  se  forme  du  chlorure  de  manganèse  qui 
reste  mélé  avec  une  certaine  (|uantité  de  bi-oxide  non  alUiré  ; le  n'-sidu  de 
la  calcination  traité  par  l’eau  bouillante,  laisse  cristalliser  un  sel  très  pur, 
(|ui  ne  contient  pas  de  traces  de  fer. 

Dans  cette  opération,  l’oxide  de  manganèse,  se  trouvant  toujours  en 
excès,  s’empare  du  chlore  contenu  dans  le  chlorhydrate  d’ammoniaque, 
et  il  ne  se  forme  pas  de  chlorure  de  fer. 

Umko. 

Le  chlorure  de  manganèse  est  employé  dans  la  teinture  jxjur  obtenir 
les  couleurs  brunes  dites  nol  if  aires.  M.  Mallet  en  a proposé  l’emploi  pour 
l’épuration  du  gaz  de  l’éclairage.  €es<>l  décomposi',  en  effet,  avec  la  plus 
grande  facilité  h^s  sels  ammoniacaux  (carbonaté  et  suliliydrate),  (|ui  ac- 
compagnent les  produits  gazeux  de  la  distillation  de  la  houille. 
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Ou  a essayé  de  produire  un  oxide  de  manganèse  pouvant  sta'vir  ii 
prépanT  du  clilore , en  décomposant  le  cldorure  de  manganèse  par  de 
la  cbaux  : le  protoxide  de  manganèse  , <jui  se  précipite  d'abord  , étant 
exposé  à l’air  se  transforme  en  sesqui-oxide  qui  produit  du  cblore 
quand  on  le  dissout  dans  l’acide  cblorbydriquc  ; mais  ces  essais  n’ont  pas 
réussi  jusqu’à  présent  : le  protoxide  de  manganèse  ne  s’oxide  qu’avec 
lenteur  dans  son  contact  avec  l’air;  et  d’ailleurs  le  sesqui-oxide  (MnW), 
au  lieu  d’éliminer  comme  le  bi-oxide  la  moitié  du  cblore  contenu  dans 
l’acide  chlorbydrique , n’en  dégage  que  le  tiers. 

Le  protochlorure  de  manganèse  forme  avec  le  cblorbydrate  d’ammo- 
niaque un  sel  double  cristallisable,  dans  lequel  l’ammoniaque  caustique 
ne  produit  pas  de  précipité. 

SESQUICULOiltRE  DE  MANGANÈSE. 


1.0  sesqui-oxide  de  manganèse  se  dissout  à froid  dans  l’acide  chlorhy- 
drique, et  forme  une  liqueur  brune  très  foncée , qui  contient  du  sesqui- 
chlorure  de  manganèse. 

G;  corps  est  très  peu  stable  ; la  plus  faible  élévation  de  température  le 
décompose , dégage  du  cblore  et  le  transforme  en  protochlorure  de  man- 
ganèse. 

l’ERCHLOnUEE  DE  MANGANÈSE.  Mn^CF.  — PERFLUORURE  DE 
MANGANÈSE.  Mn*Fi^. 

H.  Dumas  a obtenu  le  percblorure  de  manganèse  en  versant  de  l’acide 
sulfurique  concentré  sur  un  mélange  de  chlorure  de  sodium  et  de  camé- 
léon minéral. 

Il  se  produit  dans  cette  réaction  un  gaz  vert-brun qui  se  condense 
par  un  froid  de  — 15'  en  un  liquide  verdâtre. 

L’eau  le  décompose  et  le  transforme  eu  acide  chlorhydrique  et  en  acide 
permangaiiique  : 

Mn^a’  -f  7U0  = .Mn^O’  -f  7iia 

Le  percblorure  de  manganèse  n’a  pas  encore  été  analysé.  Quelques 
chimistes  pensent  que  ce  corps  pourrait  bien  être  une  combinaison  d’a- 
cide monganique  ou  d’acide  perroangauique  avec  un  percblorure  de 
manganèse;  il  serait  comparable  alors  au  bichromate  de  percblorure 
de  chrome,  (CrO')’,CrCF,  dont  nous  parlerons  en  traitant  du  chrome. 

M.  Wœhler  a obtenu  un  gaz  verdâtre  correspondant  au  percblorure  de 
manganèse,  en  traitant  un  mélange  de  caméléon  et  de  Iluorure  de  cal  - 
cium  par  de  l’acide  sulfurique  concentré  : ce  corps  aurait  pour  formule 
MiFFl’  ; ce  corps  serait  le  perlluorure  de  manganèse. 
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PBOSPRUIIE  DE  MANGANESE. 


SULFURE  DE  MAA'GANÈSE.  MuS. 

Ce  sulfure  se  précipite  à l’é-tat  d'hydrate,  quand  on  verse  un  sulfure 
soluble  dans  un  sel  de  manganèse.  On  l’obtient  alors  sous  la  forme  d'une 
poudre  amorphe  d’une  couleur  rougeâtre  pâle , qui  passe  au  brun 
lorsqu’on  l’expose  au  contact  de  l’air.  Les  acides  sulfurique  et  chlorhy- 
di’ique  décomposent  le  sulfure  de  manganèse,  et  produisent  un  dégage- 
ment d’acide  sulfliydrique. 

D’après  M.  Vœlkel,  le  sulfure  de  manganèse  préparé  en  décomposant 
l’acétate  de  manganèse  par  l’hydrogène  sulfuré,  est  d’un  beau  rouge,  sur- 
tout s’il  a été  exposé  k la  lumière  solaire. 

Il  existe  un  sulfure  de  manganèse  natif  qui  se  présente  en  une  masse 
compacte,  brillante,  d’une  couleur  noire  passant  au  vert  par  la  tritu- 
ration. On  prépare  artiliciellement  le  sulfure  de  manganèse  par  la  voie 
sècbe,  en  chauffantau  rouge  sombre  un  mélange  de  soufre  et  de  bi-oxide 
de  manganèse:  Mn0^-j-2S=MnS-f-S0*.  Celte  réaction  est  quelquefois 
mise  à profit  pour  obtenir  l’acide  sulfureux. 

Les  cristaux  d’hydrate  de  sesqui-oxidc  de  manganèse  (manganite)  dé- 
composés au  rouge  par  le  sulfure  de  carbone  donnent  un  sulfure  de  man- 
ganèse qui  conserve  la  couleur  et  l’aspect  des  cristaux  qui  ont  s»;rvi  à le 
préparer. 

Le  sulfate  de  manganèse  exposé  à une  tempi'rature  élevée  à l’action  de 
l’bydrogène,  se  change  en  oxisulfure  de  manganèse.  Ce  dernier  com- 
posé prend  feu  quand  on  le  chauffe  à l’air  et  se  convertit  en  oxide  rouge. 
11  se  dissout  dans  les  acides,  en  dégageant  de  l’acide  sulfliydrique. 

Le  sulfure  de  manganèse  forme  avec  les  sulfures  de  potassium  et  de 
sodium  des  combinaisons  qui  ont  pour  formule  : (MnS)^.KS  et  (MnS)’, 
NaS.  On  les  obtient  en  exposant  graduellement  à une  chaleur  rouge  le 
sulfate  de  manganèse  anhydre  mêlé  au  1/5  de  son  jwids  de  charbon  , à 
3 fois  son  poids  de  carbonate  de  potass**  ou  de  soude  et  à un  exci-s  de 
soufre.  La  masse , traitée  par  l’eau  après  son  refroidissement , laisse 
un  résidu  cristallin  d’un  rouge  foncé  qui  constitue  les  sulfures  doubles  de 
manganèse  et  de  potassium  ou  de  soilium. 

C«s  composés  sont  très  oxidables,  insolubles  dans  l’eau  et  attaquables 
par  les  acides  les  plus  faibles. 

PHOSl’UUBE  DE  UANG.i.\ÈSE.  Mn*l*h. 

Ce  corps  est  blanc,  brillant,  inaltérable  à l’air,  très  fusible  et  cassant. 
On  le  prépare  soit  directement  en  chauffant  du  manganè.se  avec  du 
phosphore , soit  en  exposant  le  chlorure  de  manganèse  à une  tempéra- 
ture rouge  dans  un  courant  d’hydrogène  phosphoré  : 3MnCl  PhH*  = 
3HCl-f  Mn^Ph. 


Digitizod  by  Google 


r 


SULFATK  DE  PEOTOXIDE  DE  MANRANÉSE. 


287 


ARSKNILBE  DE  M.V.>GA.\ÈSE.  Mn*As. 


Ce  coq)s  est  blanc-grisèlre,  d’un  éclat  assez  x-if,  d’une  densité  de  5,55. 
Il  est  dur  et  cassant.  Il  bi'ùle  avec  une  llannne  bleuâtre  en  répandant  une 
forte  odeur  d’ail. 

On  peut  le  produire  directement  en  exposant  le  nianganèst;  à l'action 
de  l’arsenic,  à une  tem))érature  rouge. 


Le  manganèse  chauffé  avec  du  carbone  forme  un  carbure  qui  peut  être 
comparé  à la  fonte  ; les  propriétés  de  ce  corps  sont  à peine  connues. 


Le  siliciure  de  manganèse  est  d'un  gris  d’acier;  insoluble  dans  l'eau 
régale,  on  l’obtient  en  chauffant  un  mélange  de  peroxide  de  manganèse, 
de  silice  et  de  charbon.  Il  est  ordinairement  mêlé  de  carbure  de  man- 
ganèse. 

SULF.ATE  DE  l’ROTOXlDE  DE  MAXGAAÈSE.  MllO,SO’. 

Le  sulfatede  protoxide  de  manganèse  est  incolore  ou  légèrement  rosé, 
très  soluble  dans  l’eau , et  se  dépose,  par  le  refroidissement' , en  cristaux 
qui  contiennent  des  quantités  d’eau  qui  varient  avec  la  température  à 
laquelle  la  cristallisation  s’est  opérée. 

Les  cristaux  qui  se  déposent  entre  0 et  -|-  6*  renferment  7 é<]uivalents 
d'eau  et  sont  isomorphes  avec  le  sulfate  de  protoxide  do  fer:  Ke(),S(V, 
7110.  Entre  8"  et  15*  le  sulfate  de  manganèse  prend  U équivalents  d’ean 
de  cristallisation,  et  lorsqu’il  se  déposed’une  dissolution  chaude,  il  n’en 
relient  plus  (jue  3 équivalents. 

Ü’après  Brajides,  le  sulfate  Mn0,S05,7lI0,  quis’eftleurit  entre  10  et  12", 
se  convertit  eu  un  sel  à 6 équivalents  d’eau  ; à la  température  de  18",  il 
donne  un  autre  sel  qui  contient  U équivalents  d’eau.  L’alcool  anhydre 
peut  également  déshydrater  le  sulfate  de  manganèse;  il  enlève  à 10" 
2 équivalents  d’eau  au  sulfate  Mn0,S0’,71IÜ,  et  3 é(iuivalentsà  20"  ; et 
entin  l’acide  sulfurique  à chaud  lui  en  enlève  6 équivalents  : le  sulfate  de 
mangant':sc  peut  donc  contenir  depuis  1 jusqu’à  7 équivalents  d’eau  de 
cristallisation. 

Les  combinaisons  de  sulfate  de  manganèse  et  d’eau  qui  ont  été  le  mieux 
étudiées  sont  celles  qui  contiennent  7 et  à équivalents  d’eau.  Les  cristaux 
que  l’on  obtient  en  concentrant  une  dissolution  de  sulfate  de  manganèse 
contiennent  ordinairement  k équivalents  d’eau. 

Le  sulfate  de  manganèse  se  décompose  au  rouge  en  produisant  de  l’a- 
cide sulfureux  , de  l’acide  sulfurique  et  un  résidu  d’oxide  rouge  : 3HuO, 
SO»  + 2SO’  -h  Mn’OL 
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L»*  sulfate  de  iiiuiigaiièse  st*  combine  avec  les  sultates  de  |xjtasst‘,  d'am- 
inoniaque  et  d'alumine  pour  former  des  sels  doubles,  qui  sont  crislalli- 
sables  et  ont  pour  formules  : 

(KO, SO’),(MnO, 80^,6110  ; 

(AiHMl0,S05),;.Mn0,S03),6H0. 

AIW,  (SO’)’,  (Mn0,SO3)  ,24ltO. 

Ce  dernier  sel  double  se  rencontre  dans  la  nature.  11  en  existe,  près 
d’Algoa-Bay  , dans  l’Afrique  méridionale,  un  gîte  considérable.  On  le 
trouve  en  cristaux  incolores , fibreux , brillants  comme  l’amiante , et  très 
solubles  dans  l’eau. 

Pr^pwratlon* 

On  pré^mre  le  sulfate  de  manganèse  en  chauffant  modérément  une  pâte 
faite  avec  de  l'acidc  sulfurique  et  du  peroxide  de  manganèse  : il  se  forme 
abisi  un  mélange  de  sulfate  neutre  et  de  sous-sulfate  de  manganèse  inso- 
luble, qu’on  sépare  l’un  de  l’autre  par  des  lavages. 

Comme  le  [airoxidc  de  mangaiita>e  du  commerce  n’t*$t  pas  pur , et  qu’il 
contient  du  carbonate  de  chaux  et  de  l’oxide  de  fer,  le  sulfate  de  manga- 
nèse qu’il  forme  contient  aussi  de  la  chaux  et  de  l’oxide  de  fer;  on  pré- 
cipite ces  deux  bases  au  moyeu  du  carbonate  de  manganèse.  La  liqueur, 
soumise  a 1 évaporation,  donne  des  cristaux  de  sulfate  de  manganèse  pur. 

Le  meilleur  mode  de  préparation  du  sulfate  de  manganèse , consiste  à 
exposer  à une  température  d’un  rouge  sombre  un  mélange  de  parties 
égales  de  sulfate  de  fer  du  commerce  et  de  bi-oxide  de  manganèse  natu- 
rel ; la  masse  refroidie  cède  à l’eau  du  sulfate  de  manganèse  très  pur  et 
laisse  un  résidu  de  sesqui-oxide  de  fer  et  de  peroxide  de  manganèse  qui 
a été  employé  en  excès. 

SULKAÏE  DE  SESQUI-OXIDE  DE  MA.NGANKSE,  Mn*0*,3S0*. 

i>e  sesqui-oxide  de  manganèse,  mis  en  contact  avec  de  l’acide  sulfu- 
rique , se  dissout  lentement  en  produisant  un  si*l  qui  est  représenté  par 
la  formule  suivante:  MnW,3S0‘  (1).  La  dissolution  de  ce  sel  est  rouge  ; 
elle  se  décolore  instantanément  par  l’acide  sulfureux  ; la  chaleur  de  l’é- 
bullition la  décompose  en  dégageant  de  l’oxigène. 

Le  sulfate  de  sesqui-oxide  de  manganèse  cristallise  difficilement,  mais 
lorsqu’il  est  uni  au  sulfate  de  potasse , il  donne  de  beaux  cristaux  d’alun 
de  manganèse  , isomorphes  avec  ceux  de  l’alun  de  potasse , et  qui  ont 
pour  formule  : (MnW,(S0’)’),(SÜ',K0],2ùH0. 

Le  sulfate  d’ammoniaque  peut  former  aussi  un  alun  de  manganèse  qui 
a pour  formule  : (AzH>,HO,SO’),(Mn»0',(SO>)’),2èHO. 

(I)  L'étude  des  sels  de  sesqui-oxide  de  manganèse  exige  de  nouvelles  recherches  ; 
on  n'a  pas  encore  apprécié  exactement  les  drcunslances  dans  lesquelles  ils  se  pro> 
(luisent  ; il  arrive  souvent  que  le  sesqui-oxide  de  manganèse  est  ('omplétemeni 
iiisolubledans  l'acide  sulfurique  même  concentré. 
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SILICATES  DE  MANGANÈSE. 

Le  scsqui-oxitle  de  maiigau^s<>  peut  se  combiner  avec  certains  .acides 
organiques  ; il  se  dissout  à froid  dans  l’acide  acétique , et  protluit  un  sel 
coloré  en  brun. 

IITPOSUIFATF,  DE  MVNOANÈSE.  MnO,S*0®, 

L’hyposulfate  ou  dithionate  de  manganés»;,  se  produit  par  l’action  de 
l’acide  sulfureux  sur  le  bi-oxide  de  manganèse  en  présence  de  l’eau.  Nous 
avons  dit  précédemment  que  dans  cette  réaction  il  se  forme  un  mélange 
rte  sulfate  et  d’hyposulfate  ; cependant  d’après  M.  Berzélius,  l’hyposulfate 
se  produit  Seul  lorsque  le  bi-oxide  de  mangaïufse  est  parfaitement  pur  ; 
(MnO’  -t-  2S0’  = MnO.SW),  et  il  ne  se  forme  de  sulfate  de  manganèse 
qu’autant  que  le  bi-oxide  de  manganèse  est  mêlé  d’hydrate  de  sesqui- 
oxide.  ^ 

L’hyposulfate  de  manganèse  est  très  soluble  et  difficilement  cristalli- 
sable.  Il  sert  à la  préparation  des  autres  bv-posulfates,  et  particulièrement 
de  l’hyposulfatc  de  barite,  dont  on  extrait  facilement  l’acide  hyposulfu- 
rique. 

CARBONATE  DE  MANGANÈSE.  MnO,CO-. 

On  prépare  le  carbonate  de  manganèse  en  versant  un  carbonate  soluble 
dans  un  s<rt  de  protoxidc  de  manganè'se  ; ce  sel  est  blanc , insoluble  dans 
l'eau , légèrement  soluble  dans  l'eau  chargée  d'acide  carbonique , dtV- 
mmpoaable  par  une  chaleur  rouge  en  proloxide  de  manganèse  et  en 
acide  carbonique  : chauffé  au  contact  de  l’air,  il  passe  rapidement  à 
l'état  d’oxide  rouge  (MtdO<). 

Le  carbonate  de  manganèse  qu’on  trouve  dans  la  nature  est  anhydre, 
(l'une  couleur  rosée  , d’une  densité  de  3,5.  Il  est  toujours  mélé  à du  car- 
bonaU!  de  chaux  (;t  ii  du  carbonate  de  fer  avec  lesquels  il  est  isomorphe. 
Le  fer  spathiciue  ijui  contient  ,du  carbonate  de  raangan(>se  est  particu- 
lièrement propre  à la  fabrication  de  l’acier. 

PHOSPHATE  DE  MANGANÈSE.  (MnO)-,IIO,PIlO®. 

Ce  sel  est  blanc,  peu  soluble  dans  l’eau , légèrement  soluble  dans  le 
carbonate  d’ammoniaque  , et  se  dépose  par  l'ébullition.  On  distingue 
ce  sel,  des  phosphates  de  chaux  et  de  magnésie  avec  lesquels  on  pourrait 
le  confondre  dans  Us  analyses,  en  ce  qu’il  donne  une  masse  verte  de 
inanganale  de  soude,  lorsqu’on  le  fond  au  chalumeau  avec  de  l’azotate  ou 
du  carbonate  de  soude. 

Il  existe  un  minéral  formé  de  phosphate  de  manganèse  et  dephosnhate 
de  fer. 

SILICATES  DE  MANGANÈSE. 

On  trouve  dans  la  nature  deux  silicates  d(;  manganèse  basiques,  dont 
l’iin  est  noir  et  .soluble  dans  les  acides  : (MnO)’,SiO’,.3HO;  l’autre,  qui  a 

II.  19 
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pour  formule  (Mnü)5,2SiO’,  se  présente  en  masses  compacités  ou  plus  ra- 
rement en  cristaux , dont  le  clivage  est  le  même  que  celui  du  pyroxèiic. 

Ce  dernier  silicate  n’est  pas  décomposé  par  les  acides. 

ESSAIS  UES  OXIDES  DE  MVNd.VXÈSE. 

Dans  les  essais  des  oxid(>s  de  manganèse,  on  se  proiKj.se  de  di'terininer 
la  quantité  de  chlore  qu'un  oxide  de  inaiiganèse  peut  donner  quand  on  le 
.soumet  à l’action  de  l'acide  cldorhydrijiue. 

Pour  faire  comprendre  le  principe  de  cette  analyse  , il  est  utile  île  se 
rapjKéler  ici  l’action  que  l’acide  chlorhydrique  exerce  sur  les  diHi'-rents 
oxides  de  inanganè.se  ; 

l'roloxiile  de  mangaaf'se.  MuO  -f-  IICI  = IIO  -f-  .MnCI; 


üxiile  ruuge .\lnO‘J  -f  (IIC1)‘J  = (llo)^  + MaCI  + ÜJ  ; 

Sesqiii-uxlde iInO'i  + tHEl)‘i  = (ll(j,*i  -f-  ,\lnCl  -f-  Clj; 

l’eruxide MiiO’  -}-  (11U)2  = (llü)>  + JI'iCI  -|-  Cl. 


Ces  formules  démontrent  que  les  oxides  de  manganèse  donnent,  quand 
on  les  chauffe  avec  de  l’acide  chlorhyilrique,  une  proportion  île  chlore 
qui  est  représentée  exactement  par  la  i|uantitéd’oxigène  qui  se  trouve  en 
plus  du  protoxide  : ainsi  le  protoxiile  de  manganèse  traité'  par  l’acide 
chlorhydrique  ne  piwlnil  que  du  chlorure  de  manganèse  et  de  l’eau  ; 
l’oxide  rouge  dégage  1/3  d’équivalent  de  chlore  ; le  .se.sijui-oxide  en  pi-o- 
duil  1/2  é-qui valent , et  le  peroxide  de  manganèse  en  donne  un  équiva- 
lent; les  manganè.ses  n’ayant  de  valeur  ipie  pour  le  chlore  qu’ils  pm- 
duisent  quand  on  les  traite  par  l’acide  chlorhydrique , on  comprend  que 
l’es.sai  d’un  manganèse  )>uissc  se  faire  en  a|)jiréciant  la  quantité  de  chiure 
que  dégage  cet  oxide  sous  l’inlluence  de  l’acide  chlorhydrique. 

C’est  sur  ce  princiiKi  qu'est  fondée  l’analyse  des  inauganè-ses , par  la 
méthode  que  l’on  doit  à M.  Gay-Lussac. 

L’expérience  directe  a démontré  que  du  jKîroxide  de  manganèse  pur 
pris  sous  le  poids  de  3‘‘  ,98  donne  exactement  un  litre  de  chlore  à O"  et 
à la  pression  de  O"", 76,  quand  on  ledissout  dans  l'acide  chlorhydrique. 

Lors<iu’on  se  propose  de  faire  l’essai  d’un  manganè.se  du  commerce , 
on  en  pi'se  3*',98  que  l’on  introiluitdausun  petit  ballon  .\  (pl.2,fig.  23),  qui 
porte  un  long  tube  BC  venant  se  rendre  dans  une  dissolution  étendue  de 
[lolasse  placée  dans  un  ballon  D è long  col  ; on  verse  sur  le  manganèsiî 
25  ou  30  grammes  d’acide  chlorhydrique  concentré  qui  ne  doit  pas  con- 
tenir d’acide  sulfureux  ; on  bouche  immédiatement  le  ballon  avec  le 
bouchon  qui  s'adapte  au  tube  liC  ; on  chauffe  légèrement  l’acide  chlor- 
hydrique |K)ur  faciliter  la  réaction  ; il  stî  dégage  du  chlore  qui  vient  se 
drésoudre  dans  la  liqueur  alcaline;  lorsi|ue  le  manganèse  est  dissous,  et 
et  qu’il  ne  se  dégage  plus  de  chlore,  on  arrête  l’opération  ; la  liqueur  al- 
caline chloré'e  est  mêlée  à une  quantité  d’eau  telle  ipie  son  volume  re- 
pré-siaile  un  litre  : on  l’analysi'  ensuite  au  moyen  de  l’acide  airénieux 
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litni  par  une  iiuHIioclc  qui  a élé  dérritc  eu  traiUuil  de  la  ciiloroiiiélrie. 
Si  l'analyse  démonlre  que  cette  dissolution  cunlient,  parexeniple,  80  cen- 
tilitres de  chlore , c’est  que  le  manganèse  soumis  à rexpérience  était 
formé  de  80  p.  100  de  jieroxide  de  manganèse  pur,  et  de  20  p.  100  de 
substances  étrangères.  On  dit  alors  qu’il  marque  80*. 

Les  manganèses  (jue  l’on  trouve  en  général  dans  le  commerce  mar- 
quent de  65  à 70”. 

On  peut  encore,  d’apri>s  M.  r,ay-Lussac,  analyser  un  mangani'se  en 
déterminant  la  proportion  d’oxigéne  <]u’il  dégage  loi'squ’un  le  cliauffé 
avec  de  l’acide  sulfurique  concentn*  ; les  formules  suivantes  démuntnuit , 
en  effet , que  les  oxides  de  manganèse  traités  par  l’acide  sulfurique  déga- 
gent toute  lu  quantité  d’oxigène  (|u’ils  contiennent  en  plus  de  celle  qui 
constitue  le  protoxide  : 

.MuO  -f  SOMlO  = 110  -f  MnO.SOJ; 

MnO'i  + .SO>,llü  = llü  r .MiiO.SO^  -f  Oj; 

MaO'J  -f  .803,110  = 110  -f  Miiü,S03  + 0{  ; 

MnO*  -f-  803,110  = 110  -f  Mn0,S03  -f  O. 

L’analyse  se  fuit  dans  un  ap|Kireil  qui  présente  de  l'analogie  avec  celui 
que  Lavoisier  avait  employé  jaïur  l’analyse  de  l’air,  et  qui  ix>rmet  de  dé- 
terminei'  le  volume  de  l’oxigène  dégagé  (pl.  1,  lig.  23)  : celte  méthode 
donne  en  général  des  résultats  moins  précis  que  la  première. 

Ou  doit  à M.  Levül  un  mode  d'essai  des  manganèses,  dans  lequel  le 
peroxide  de  manganèse  à analyser  est  traité  par  l’acide  chlorhydrique 
en  présence  d’une  ({uantité  connue  de  protocltiorui'c  de  fer  : en  appré- 
ciant la  proportion  de  |>erchlorure  de  fer  ejui  se  forme  , on  i>eut  con- 
naître la  quantité  de  cldore  qui  s’est  produite,  et  par  consé((uent  le  titre 
du  manganèse  soumis  à l'essai. 

On  introduit  dans  un  matras  à col  court , de  lu  ciqmcité  de  3 à U dé- 
cilitres, t|l^8â8  de  fds  de  clavecin,  sur  li‘squels  on  verse  environ  100 
grammes  d’acide  chlorhydrique  pur  et  concentré.  On  ferme  le  matras 
avec  un  bouchon  de  liège , portant  un  {>etit  tube  droit  à entonnoir, 
effdé  à sa  partie  itiférieure.  On  chauffe  légèrement  pour  accélérer  la  dis- 
solution du  fer  ; iors(|ue  ce  métal  est  dissous,  ou  ajoute  dans  le  ma- 
tras  3<',980  du  manganèse  à essuyer  que  l’on  a renfermé  dans  un 
morceau  de  papier.  Ou  ferme  aussitôt  le  matras  avec  le  bouchon,  on 
agite  légèrement  la  liqueur,  et  un  la  porte  à l’ébullition.  IjO  chlore  dé>- 
gagé  par  le  manganèse  est  entièrement  absorbé  |>ar  le  protochlorure  de 
fer.  Si  je  manganèse  essayé  était  parfaitement  pur,  la  quantité  employée 
serait  précisément  celle  qu’il  faudrait  prendre  |iour  («rchlorurer  le  proto- 
chlorure de  fer  résultant  de  la  dissolution  de  /|S'',838  de  fer  dans  l’acide 
chlorhydrique  ; mais  le  manganèse  contient  toujours  des  corps  étrangers, 
et  par  constiquent  la  quantité  de  manganèse  3'', 986  (*st  insuflisante  pour 
|wrchlorurer  le  fer.  Il  faut  aclujver  la  chloruration  avec  une  quantité 
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connue  de  chlore,  on  mieux  en  .tjoulanl  goutte  à goutte  dans  la  dis- 
solution de  fer  qui  est  bouillante,  une  dissolution  de  chlorate  de  |»otass<’ 
dont  le  titre  est  connu,  et  qui  agit  sur  le  sel  de  fer  comme  du  chlow 
libre;  la  liqueur  normale  de  chlorate  de  potjusst  est  mesurt-e  dans  une 
burette  et  verst^e  avec  cet  instrument  dans  le  tulie  à entonnoir.  Un  litre 
de  cette  dissolution  représente  un  litre  de  chlore.  Elle  produit , avec  un 
excès  d’acide  chlorhydrique  bouillant,  une  réaction  qui  est  exprimée  par 
la  formule  suivante  : 

Ko,cK)4  4-  6iia  = Kci  4-  6110  4-  ea. 

Tant  qu’il  reste  du  protochlorure  de  fer  à transformer  on  pcrchlorure, 
tout  le  chlore  que  dégage  le  chlorate  de  potasse  est  absorbe''  par  le  sel  de 
fer  au  minimum  ; mais  quand  la  chloruration  <st  terminée  , le  chlore 
devenu  libre  peut  réagir  alors  sur  un  papier  coloré  avec  du  sulfate  d’in- 
digo ou  avec  du  tournesol  que  l’on  a intei']M)sé  entre  le  bouchon  et  le  col 
du  ballon  : c’est  à ce  signe  que  l’on  reconnaît  que  l’opération  est  temiint's'. 

Si  pour  compléter  la  perchloruration  du  fer  il  a fallu  15  centilitres  de 
la  dissolution  normale  de  chlorate,  de  potasse , c’est  que  les  3S'',98  de 
manganèse  soumis  à l’essai  ont  protluit  100  ■ — 15  = 85  ctmtilitres  de 
chlore.  Son  titre  est  de  85". 

Nous  venons  de  di'crire  des  méthodes  qui  permettent  d’appri'^ier  exac- 
tement la  proportion  du  chlore  que  jieut  dégager  un  peroxide  de  man- 
ganèse , quand  on  le  traite  par  l’acide  chlorhydrique. 

Mais  l’essai  d’un  manganèse  exige  encore  une  autre  détermination  qui 
n’est  pas  moins  importante  (jue  la  première  pour  le  fabricant  : en  elTet , 
les  manganèses  du  commerce  sont  souvent  mélangés  à du  sesqui-oxide 
de  fer,  à des  carbonates  de  chaux  , de  barite,  etc.,  qui  saturent  une  cer- 
taine quantité  d’acide  chlorhydrique  qui  se  trouve  ainsi  consomme  inu- 
tilement pour  produire  des  chlorures  de  fer,  de  calcium , <le  barium  ; 
dans  un  essai  complet  de  manganèse  , il  faut  donc  déterminer  non  seu- 
lement la  quantité  de  chlore  que  i>eut  dégager  cet  oxide,  mais  encore  la 
projwrtion  d’acide  chlorhydrique  »|ui  est  consommée  par  les  corps  étran- 
gers contenus  dans  le  manganèse. 

Pour  apprécier  d’une  manière  approximative  la  (juantib'  d’oxides  ou  de 
carbonates  étrangers , on  ]>eut  traiter  le  manganèse  par  une  dissolution 
d’acide  chlorhydrique  titrée , <|ui  est  assez  étendue  pour  dissoudre  les 
corps  étrangers  sans  attaquer  le  peroxide  de  manganèse.  L’opération  est 
très  simple  et  se  fait  d’après  les  princifM»  posés  à l’article  Alcalimbtbik. 

Cette  détermination  |)eut  encore  être  faite  par  une  autre  méthode  dont 
nous  allons  donner  le  principe,  eu  suivant  les  indications  que  l’on  doit  a 
M.  Gay-Lussac. 

On  traite  3“',98  de  jici'oxide  de  mangani'se  à essayer,  par  un  grand 
excès  d’acide  chlorhydrique,  soit  25  centimètres  cubes,  et  ou  détermine 
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le  litre  du  inangaii('‘se  par  le  procwlé  ordinaire.  11  reste  eu  dissolution  du 
clilorure  de  manganèse  et  un  excè^  d'acide  chlorhydrique. 

On  apprécie  cet  excès  d’acide  chlorhydri(iue  en  verstmt  dans  la  li- 
queur une  dissolution  titrée  de  carbonate  de  soude  ; il  se  forme  du  car- 
bonate de  mangantîse  qui  se  redissout  dans  l’acide  tant  que  la  liqueur 
contient  de  l’acide  chlorhydrique  eu  excès  ; la  saturation  est  o|H*ré(î  lors- 
que le  précipité  de  carbonate  de  manganèse  ne  si!  redissout  plus.  Le  vo- 
lume de  dissolution  titrée  de  carbonate  de  soude  (jui  a été  nécessaire  jwur 
saturer  l’acide,  fait  connaître  la  quantité  d’acide  chlorhydricjut!  ()ui  était 
libre;  on  la  retranche  donc  des  25  centilitrfs  d’acide  ejnployé.  I,e  reste 
représente  la  proportion  d’acide  chlorhydri(|ue  qui  a servi  à atta(|uer  le 
peroxidc  de  manganèse  et  à dissoudre  les  corj)s  étrangers.  Le  titre  du 
manganèse  ayant  été  déterminé  par  uneexjiérience  jinialable,  on  sait  la 
proportion  d’acide  chlorhydrique  qui  a été  employée  pour  atlaciuer  le 
|)eroxidede  manganèse;  le  reste  représente  donc  lat]uantité  d’acide  chlor- 
hydrique consommée  par  les  corps  étrangers  contenus  dans  le  mangant^-. 
On  néglige  dans  cette  analyse  la  faible  <|uantité  d’acide  chlorhydrique 
qui  se  dégage  avec  le  chlon;  pendant  la  réaction  de  l’acide  chlorhydrii|ue 
sur  le  peroxide  île  manganèse. 

Pour  terminer  ce  qui  est  relatif  aux  essais  de  manganèse,  il  nous  reste 
a [wrler  de  trois  n-actions  ejui  .sont  surtout  intéressantes  au  iwint  de 
vue  théorit]ue. 

1*  Lorstju’on  fait  passer  le  chlore  qui  provient  de  la  dissolution  d’un 
mangant^;  dans  l’acide  chlorhydrique,  dans  une  dissolution  d’acide 
sulfureux  et  de  chlorure  de  barium  contenant  de  l’acide  chlorhydrique, 
il  se  forme  du  sulfate  de  barite  et  tic  l’acide  chlorhydricjue  : BaCl  -f  SO 
+ 2110  Cl  = Ba0,S0‘  -f-  2HCI  ; si  l’on  chasse  l’excès  d’acide  sulfu- 
reux en  chauffant  la  dissolution  dans  une  atmosphère  d’acide  carboni- 
que, afin  d’éviter  l’action  de  l’air  qui  formerait  de  l’acide  sulfurique, 
et  si  l’on  pèse  le  sulfate  de  barite  pixxluit,  le  poids  de  ce  sel  permet  de 
calculer  la  quantité  de  chlore  qui  a été  dégagée  par  le  manganèse  : on 
voit,  en  effet,  d’après  l’équation  précédente,  qu’un  é({uivulent  de  sulfate 
de  barite  correspond  à 1 équivalent  de  chlore.  Cette  réaction  a été  appli- 
•|uée  par  M.  Ebelmen  à l’analyse  des  manganèses. 

2'  Le  peroxide  de  manganèse,  traité  par  l’acide  oxaliijuc , produit  de 
l’acide  carbonique,  de  l’eau  et  de  l’oxalate  de  manganèse. 

SliiO*  + 2(CW,31IO)  — MnO,C’0*  + 6ltO  -f-  2C0». 

Ad(l«  aull<|u«. 

En  recevant  dans  de  l’eau  de  barite  l’acide  carbonique  qui  se  dégage  , 
le  [Kiids  du  carbonate  de  barite  peut  faire  apprécier  le  titre  d’un  man- 
ganèse; en  elïel,  2 équivalents  d’acide  carboniiiue  corresiKuidenl  a 
1 équivalent  do  iH-Toxidede  imiuganèse  pur. 
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Il  faut  avoir  In  soin  dans  œ inodi'  dVssai  df*  d('(;oni|iosi>r  pri'alablp- 
mont,  au  innyon  d’un  acido  ('■tendu,  les  rarimuab’s  (|ui  peuvent  se  trouver 
dans  le  inanpanèse. 

3"  Si  l’on  fait  pass<!r  dans  de  rainnioniaque,  le  eldon!  (jui  se  d('“jîage 
|iendant  la  dissolution  du  peroxide  d((  niangani'se  dans  l’acide  ctdorliy- 
driquc,  il  se  forme  du  chlorhydrate  d’ainmonia(|ue  et  de  l’azote. 

XI  + /lAzlP  = y(AzII’.IICI)  + Az.. 

2 volumes  d’aRoto  = ,\z  correspondent  à 6 volumes  de  chlore  — CP  ; 
en  mesurant  l'azote  pro<iuit  dans  cette  r(iaction,  on  |)cut  donc  détermi- 
ner la  proportion  du  chlore  que  d(‘gage  un  ]>eroxide  de  manganr'ïse , 
lorsqu’on  le  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique. 

fîISKMEM  DES  MINRHAIS  DE  MANGANÈSE. 

Les  oxides  de  manganés(>  anhydn's  ou  hydratés  se  trouvent  en  liions 
dans  les  terrains  primitifs  et  de  transition  ( .\ngleterre , Hartz  );  ils  for- 
ment ordinairement  des  amas  im'guliers  intercah'js  a la  S(‘paration  des 
terrains  prirailifset  des  terrains  secondaires  (Saône-et-Loiiv)  ; (pndcpiefois 
aussi  ils  constituent  des  veines  ou  dis  amas  irréguliers  dans  les  terrains 
jurassiques. 

MINEBAIS  DE  MANGANÈSE. 

Les  minerais  de  manganèse  les  plus  importants  sont  ; la  pyioluzite,  la 
hraunite,  la  manganite,  l’hausmanite  ; ces  c(jrps  ont  été  décrits  en  traitant 
des  oxides  de  manganèse  , et  constituent  les  seuls  minerais  de  mangani'se 
qui  soient  exploités. 

MANGANÈSE  BARITIQIIE  , PSIt.OMÉl.ANE  , OU  OXIDE 
SANS  CUVAGE. 

Celte  espèce  est  d’un  noir  hieu&tre  ; on  ne  l’a  pas  encore  observée  cris- 
tallisée : sa  densité  est  de  /t,  Vi5  ; on  la  con.sidf're  comme  une  combinaison 
de  barite  et  de  peroxide  de  manganèse;  elle  e.st  tW's  alH)tidanteà  Homa- 
n(*he  près  Mâcon  , en  Pruss((,  (>n  Bohème,  en  Silésie.  Elle  donne  (hî  l’eau 
à la  distillation  ; elle  est  inattaquable  par  les  alcalis  et  les  carbonates  al- 
calins en  dis,solulion,  ce  (jui  prouve  qu’elle  ne  contient  pas  d’acide  man  ■ 
ganique. 

L’acide  azotiqu<(  même  concentré  n’attaque  pas  à froid  le  manganè.se 
baritique;  une  forte  calcination  le  dé'compo.se,  il  se  dé'gage  de  l 'oxigime 
et  l’oxide  de  manganèse  passe  à l’état  d’oxide  rouge;  la  barite  devient 
libre  alors  et  les  acides  peuvent  la  dissoudre. 
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Nous  donnons,  d’aprôsM.  Bcudlner,  l'analys^'do  doux  variétés  de  inan- 
gaiiéso  baritùiuc. 

Ilimiaiirrlio.  f)ortto^n«. 

Oxide  roiiRC  de  inangniii-sc.  70,3  6i,l 


OxlRéne 7,2  7,5 

Eau a,0  7,0 

U,:  Uarilp 16,5  5,6 

Oxide  roufçe  de  fer » 6,8 

Argile 2,0  10,0 


On  n’a  pas  encore  rencontré  dans  la  nature  le  cnrbonatp  dp  manganèsp 
pur;  il  est  toujours  combiné  aux  carljonates  de  chaux,  de  fer  et  de  ma- 
gnésie. 

Le  sulfure  de  manganèse  est  très  rare  ; on  ne  l’a  trouvé  qu’en  |uditc 
qnantih*  en  Cornouailles. 

On  connaît  un  grand  nombre  de  silicates  simples  ou  multiples  de 
manganést*. 

Parmi  les  silicates  multiples  nous  citerons  le  grenat  inanganesifère  do 
Franklin  , l’épidote  manganésifére  et  lacarpholite.  Voici  l’analyse  de  ces 
trois  minéraux. 


Epiilote- 

('ar|ihuHl(* 

Prolüxlde  de 

mangaiiè.se.  16,7 

15,1 

19,2 

Oxide  de  fer. 

15,8 

6,6 

2,3 

Cliaux.  . . . 

22,9 

21,0 

0,3 

**  ’ 

Magnésie  . . 

1,8 

• 

# ’ 

Alnniine.  , . 

* 17,7 

26,6 

Silice.  . . . 

38,5 

36,1 

Vf 

Eau 

• 

1U,8 

FER. 

Le  fer  est  consitléré  comme  le  plus  important  de  tous  les  métaux.  Il 
est  très  abondant  dans  la  nature;  il  s’y  trouve  surtout  a l’état  d’oxide,  de 
sulfure  et  de  carbonate. 

Le  fer  du  commerce  n’est  jamais  pur;  il  contient  toujoui'sdes  traces  de 
carbone  de  silicium , et  quelquefois  de  phosphore. 

Comme  on  observe  quelques  différences  entre  les  propriétés  du  fer  pur 
et  celles  du  fer  du  commerce,  nous  examinerons  séparément  le  fer  sous 
cüs  deux  états. 

FER  PtR. 

Pour  obtenir  le  fer  dans  un  état  de  pureté  absolue,  il  faut  réduire  un 
de  ses  oxides  p<tr  l'hydrogène  sec  sous  rudlucnce  de  la  chaleur. 
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Lu  temp(!raluru  ii  laquelle  s’opèif  la  l•é<lu(■tion  exerce  une  gr.imle  iii- 
lluence  sur  les  propriétés  du  métal.  Si  cette  ré'ductioii  s’est  faite  au 
rouge  vif,  le  fer  est  d’un  blanc  d’argent , il  présente  la  plupart  das  pi-o- 
priélé’s  physiquas  des  fers  île  piemière  qualité  du  conunerce  ; il  est  seule- 
ment un  |ieu  plus  difficile  à foudre. 

Si  l’on  réduit,  comme  l’a  reconnu  M.  Mugnus,  du  jieroxide  de  fer  pur 
par  de  l'hydrogène,  à la  teni[>érature  d’une  flamme  do  lampe  à alcool , 
on  obtient  le  fer  sous  la  forme  d’une  poudre  noire  excessivement  ja)- 
reusc , qui  s’enflamme  à la  température  ordinaire , dès  qu’on  la  pro- 
jette dans  l’air;  à cet  état  le  fer  jwrte  le  nom  de  fer  pijrophoriquv  de 
Magnus. 

L’inflammabiFité  du  fer  est  encore  augmenti'-e , lorsqu’on  interpose 
entre  ses  molécules  un  coqis  qui  les  divise  : ainsi  le  fer  réduit  en  pré- 
sence d’un  corps  réfractaire  tel  que  l’alumine , s’enflamme  au  contact 
de  l'air,  et  pimt  d’ailleurs  supporter  une  tenqiérature  élevé>e  sans  cesser 
d’être  pyrophorique. 

On  prépare  dans  les  laboratoires  le  fer  pyrophorique  de  Magnus,  eu 
précipitant  par  un  excès  d’ammoniaque  la  dissolution  d’un  sid  de  fer  au 
maximum  mêlée  d’un  peu  d’alun  ;iil  se,  forme  ainsi  un  mélange  d’hydrate 
de  sesqui-oxide  de  fer  et  d’alumine  qui  est  lavé,  séché  et  pulvérisé.  La 
poudre  est  introduite,  sous  le  poids  de  2 ou  3 décigrammes,  dans  une  pe- 
tite ampoule  en  verre  qui  communique  avec  un  appareil  à hydrogène  sec 
(pl.  23,  fig.  3).  On  chauffe  légèrement  ranqxmle;  lorsiju’il  ne  se  dégage 
plus  de  vapeur  d’eau,  on  laiss<>  refroidir  le  métal  dans  un  courant  d’hy- 
drogène et  l’on  ferme  ensuite  l’ampoule  à la  lampe. 

Lorsqu’on  cas.se  l’ampoule  de  verre  et  qu’on  projette!  le  fer  dans  l’air, 
le  métal  s’y  enflamme  avec  éclat. 

Pour  préparer  du  fer  pur  en  masse , on  fond  au  feu  de  forge , dans  un 
creuset  réfractaire  et  luté  avec  de  l’argile,  du  fil  de  fer  avec  1/5  de  son 
]K)ids  d’oxide  de  fer;  le  mélange  doit  être  recouvert  de  verre  pur  et 
exempt  de  métal  ; l’oxigène  de  l’oxide  de  fer  brûle  le  charbon  contenu 
dans  le  fer  du  commerce , et  oxide  le  silicium  et  le  phosphore  qui  passent 
dans  le  verre  à l’état  de  phosphates  et  de  silicates  alcalins.  On  obtient 
ainsi  le  fer  sous  forme  de  culot  d’un  blanc  d’argent. 

M.  Peligot  a obtenu  du  fer  très  pur  en  beaux  cristaux  cubiques  en  ré- 
duisant, sous  l’influence  d’une  température  élevée,  le  protochlorure  de 
fer  par  l’hydrogène.  La  rtnluction  des  chloruris  par  l'hydrogène  peut 
être  appliquée  à la  préparation  de  plusieurs  métaux  purs. 

FEn  DU  CO.MMEBCE. 

Le  fer  du  coinmerce  est  d’un  gris  bleuâtre,  malléable,  ductile;  c’est  le 
plus  tenace  de  tous  les  métaux;  un  lil  de  2 millimètres  de  diamètre  exige 
un  iKiids  de  250  kil.  pour  sc  rompre;  lorsqu’il  est  poli,  il  jiossède  beau- 
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coup  d’éclat;  il  a uue  saveur  et  une  odeur  très  faibles  : il  devient  cassant 
par  r^rouissage , on  lui  rend  sa  U'-naeité  en  le  faisiuit  recuire. 

, Le  fer  ist  naturellement  grenu  , et  de  qualité  d'auUint  meilleure  que 
le  grain  est  j)lus  fin  et  jdus  brillant  ; il  devient  nerveux  par  le  martelage  ; 
la  cassure  d’un  bon  fer  présente  un  nerf  toitlu  , lin  et  brillant  ; si  on  le 
niartclje  à froid  dans  le  sens  de  sa  longueur,  ou  si  on  le  treni|je,  il  rede- 
vient grenu  : le  fer  poli  présente  souvent  des  Uiches  brunes  qui  portent 
le  nom  de  pailles,  qui  sont  dm»  à l’interijosition  de  scories  ou  d’oxide 
de  fer. 

Les  fers  du  commerce  se  partagent  en  fers  forts,  (|ui  se  laissent  forger 
et  courber  à froid  ou  chaud  , et  eu  fers  rouverains,  <jui  dissent  à froid  ou 
à une  température  plus  ou  moins  élevée  ; ces  deux  espèces  principales  do 
fer  amiprenncnt  plusieurs  variétés;  aussi  les  fers  rouverains  se  divisent 
en  deux  catégories  : 1“  les  fers  métis,  qui  cassent  à chaud  ; ils  doivent 
cette  propriété  à une  certaine  quantib;  de  soufre  et  d’arsenic  ; la  plus 
faible  proportion  de  soufre  suffit  pour  rendre  le  fer  insondable  ; 2-  les 
fers  tendres,  qui  contiennent  une  certaine  proportion  de  phosphore,  et 
qui  cassent  à froid  ; leur  cassure  est  à gros  grains  brillants. 

Les  fers  rouverains , qui  se  cassent  à froid  et  à chaud  , ne  peuvent  être 
appliqués  à aucun  usage. 

Le  fer  fondu , (jui  se  refroidit  lentement , cristallise  en  cubes  ou  en  oc- 
taèdres. Le  fer  peut  môme  cristalliser  sans  perdre  sou  état  solide;  cette 
propriété  exerce  une  grande  iniluence  sur  sa  ténacité.  Lorsqu’on  soumet 
en  effet  |>endant  un  certain  temps  du  fer  nerveux  à des  vibrations  fré- 
quentes, il  s’établit  dans  la  masse  un  mouvement  moléculaire  qui  déter- 
mine 1a  cristallisation  du  métal.  Il  n’est  pus  rare  de  voir  une  barre  de 
fer  de  très  bonne  qualité  se  transformer  lentement , sous  l’influence  d(s 
vibrations , en  fer  cristallisti  à grandes  facettes  ; elle  devient  alors  cas- 
sante et  perd  une  grande  partie  de  sa  ténacité. 

Cette  cristallisation  s’observe  fré<{uemment  dans  le  fer  qui  entre  dans 
les  constructions  des  ponts  sus|)cndus  ou  dans  les  essieux  de  voitures  ou  de 
locomotives.  Pour  rendre  au  fer  sii  texture  nerveuse  et  sa  ténacité,  il  faut 
le  marteler  et  le  forger.  Ua  cristallisation  du  fer  s’observe  facilement  dans 
les  clous  qui  ont  été  exposés  aux  vibrations  occasionnées  par  le  passage 
fré«iuent  des  voitures  ; ces  clous  sont  devenus  très  cassants.  On  produit 
eu  quelques  heures  un  changement  semblable  dans  des  barres  de  fer 
que  l’on  maintient  à une  température  rouge  dans  un  four  à recuire,  et 
qu’on  laisse  refroidir  sans  les  marteler. 

La  densité  du  fer  ordinaire  est  de  7,7  ; elle  devient  7,9  j>ar  le  mar- 
telage. / 

Le  fer  entre  en  fusion  iiune  température  que  l’on  évalue  à 1500  degrés 
du  thermomètre  à air.  Il  possède  une  propriété  dont  les  arts  tirent  un 
grand  parti  : il  su  ramollit  à uuc  température  qui  est  bien  au-dessous  de 
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son  point  de  fusion  ; dans  cet  état , on  peut  lui  donner  toutes  les  formes 
qu’exige  l’industrie.  Il  .se  soude  à lui-tni'nie  sans  l’inlerinédiaire  d’un 
autre  mf'tal,  et  la  ]>arlie  soudée  est  aussi  solide  que  le  reste  de  la  barre 
dont  on  ne  saurait  plus  la  distinguer. 

Ij)  fer  est  éminemment  magniHi(iue  ; il  partage  cette  propriéU’'  avec  le 
nickel  ; quelques  pliysiciens  pen.sent  que  le  manganèse , qui  a été  con- 
sidéré comme  faiblement  magnétique,  n’agit  sur  l’aiguille  aimanté*;  *[ue 
loi’squ’il  contient  des  traces  de  fer. 

Le  fer  pur,  *jue  l’on  nomme  fer  doux,  *>st  attiré  par  l’aimant  ; soutenu 
par  l’action  de  cet  aimant,  il  peut  attiivr  lui-méme  un  autre  corps; 
mais  il  perd  immédiatement  cette  propriét*;  lorsqu’il  n’est  plus  en  con- 
tact avec  l’aimant. 

Les  fers  carburés,  tels  que  l’acier  et  la  fonte,  ne  perdent  pas  leurs  pro- 
priétés magnétiques , lorsque  l’action  de  l’aimant  a cessé.  A la  tempéra- 
ture d’un  rouge  blanc,  le  fer  n‘a  plus  d’action  sur  l’aiguille  aimanb'e. 

Le  fer  p*,‘ut  .se  conserver  indéfiniment  à la  température  ordinaire  dans 
l'oxigénc  et  l’air  secs  : chauffé  à l’air,  il  absorbe  l’oxigéne  et  se  re- 
couvre d’une  pellicule  d’oxide  très  mince  qui  présente,  à mesure  qu’elle 
augmente , le  phénomène  des  anneaux  colorés  ; les  diverses  couleurs  ap- 
parais-sent  dans  le  même  ordre  et  aux  mêmes  températures  que  pour  l’a- 
cier. ,\u  rouge,  le  fer  s’oxide  rapidement  et  donne  naissance  à de  Voxide 
des  baltitures.  A la  chaleur  blanche , le  fer  brûle  en  lançant  des  étin- 
celles. Si  l’on  introduit  dans  un  flacon  'contenant  de  l’oxigène,  du  fer 
préalablement  chauffé,  il  brûle  dans  ce  gaz  avec  éclat.  Lorsqu'on  pré- 
sente à la  tuyère  d’un  .soufflet  uu  morceau  de  fer  chauffé  au  feu  de  forge, 
il  brûle  avec  la  même  intensité  que  dans  l’oxigène.  La  combustion  du 
fer  est  également  très  rapide,  lorsqu'après  avoir  chauffé  une  tige  de  fer , 
on  l’attache  à un  fil  métallùpie  et  qu’on  le  fait  tounier  rapidement  dans 
l’air.  On  doit  donc , lorsqu’on  travaille  le  fer,  le  préserver  autant  que 
possible  de  l’action  oxidante  de  l’air.  On  le  recouvre  , dans  ce  but , d’une 
couche  de  sable  lin  cpii  forme  avec  l’oxide  de  fer  un  silicate  fusible,  et 
qui  préserve  le  métal  de  l’action  de  l’oxigène. 

Tout  le  monde  sait  qu’en  frappant  subitement  un  morceau  de  fer  avec 
un  corps  dur,  comme  le  silex,  on  en  fait  jaillir  des  étincelles,  qui  peuvent 
ensuite  enflammer  des  substances  organiques.  Ce  phénomène  est  dû  à 
une  combustion  du  fer  ; en  battant  ainsi  le  briquet  au-dessus  d’une  feuille 
de  papier,  on  reconnaît  que  chaque  fragment  de  métal  porté  à une  tem- 
pérature élevé;  par  le  choc , se  transforme  en  p*'roxide  de  fer  ou  en  oxide 
intermédiair*!. 

I,e  fer  exposé  à l’air  humide  se  recouvre  d’une  couche  d'oxide  de  fer 
hydraté , qui  port*'  le  nom  de  rouille.  I)ès  ipi'il  s’est  produit  à la  surface 
du  fer  une  tache  de  rouille,  le  métal  s’oxide  avec  rapidité,  parce  <iu’il 
se  fonne  un  élément  de  pile,  dont  la  rouille  est  le  p*Me  négatif,  et  le  fer 
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le  p(Me  |X)silif  ; IVau  est  alors  (KTOinijostie , et  le  l'ei-  s’nxide  coniph'tenient. 
L'oxidatinn  du  fer  est  aceêlérée  par  la  présence  de  l’acide  carbonicpie  qui 
se  trouve  dans  l'air;  la  rouille  contient  ordinairement  de  l’ammo- 
iiiai|ue.  On  prr’serve  le  fer  de  l'oxidation  en  le  recouvrant  d’une  couclie 
de  sul^tana?  grasse  ou  do  vernis.  On  p<-ut  aussi  empêcher  le  fer  de 
s’oxideren  le  plongeant  dans  une  eau  qui  contient  des  alcalis  ou  des 
sels  alcalins  en  dis.solution,  tels  que  de  la  potasse,  de  la  soude,  de  la 
chaux,  des  carbonates  alcalins,  du  borax,  etc.  Le  fer  conserve  son  poli 
dans  une  eau  qui  contient  i /500  de  sou  poids  de  carl)onate  de  potasse  ou 
lie  carbonate  de  soude. 

Le  fer  recouvert  de  zinc  est  préserxé  de  la  rouille  : on  dit  dans  ce  cas 
qu’il  est  galvanisé. 

Lorsque  le  fer  est  porté  au  rouge,  il  décompose  la  vapeur  d’eau , et 
donne  naissance  ii  des  cristaux  noirs  et  brillants  d’oxide  de  fer  magné- 
tique : 3Fe  4H0  = -f  II*.  Cette  réaction  a été  décrite  à la  pré- 
paration de  l’hydrogène. 

Quand  on  fait  agir  sur  le  fer  de  l’acide  azotique  étendu  et  froid  , il 
arrive  souvent  que  le  métal  entre  en  dissolution  sans  dégager  d’hydro- 
gène; ce  gaz  se  combine  avec  l’azote  de  l’acide  azotique,  et  forme  de 
l’azotate  d’ammoniaque,  tandis  (pie  le  bi-pxide  d’azote  produit  par  la 
désoxidation  partielle  de  l’acide  azotique  se  combine  avec  le  sel  de  pro- 
toxide  de  fer. 

Si  l’acide  azotique  est  moyennement  concentré,  il  oxide  le  fer  avec 
une  grande  énergie,  dégage  d’abondantes  vapeurs  rutilantes,  et  produit 
de  l’azotate  de  sesqui-oxide  de  fer. 

Le  fer,  mis  en  contact  avec  de  l’acide  azotique  fumant  et  qui  contient  de 
l’acide  azoteux  en  dissolution , n’est  plus  attaqué  ; on  dit  alors  qu’il 
est  devenu  passif.  M.  Schœnbein,  qui  s’est  occupé  de  cette  question, 
admet  deux  états  particuliers  dans  le  fer,  l’un  actif  dans  lequel  le  métal 
est  attaquable  par  les  acides,  l’autre  passif  dans  lequel  le  fer  est  devenu 
inattaquable  par  les  acides. 

M.  Poggendorff  a pu  faire  un  élément  de  pile  avec  le  fer  passif  fonc- 
tionnant comme  corpw  électro-n(?gatif , et  le  fer  actif  fonctionnant 
comme  corps  électro-positif. 

L’acide  sulfurique  agit  de  deux  manières  différentes  sur  le  fer:  lors- 
qu’il est  concentré,  et  qu’on  élève  sa  temix-raturc , il  forme  du  sul- 
fate de  fer  et  de  l’acide  sulfureux  : 2S0’,II0-|- Fe=2H0-fFe0,S0’ 
-)-  S(P  ; s’il  est  étendu , il  détennine  la  décomposition  de  l’eau,  et  produit 
un  dégagement  d’hydrogène  : SQ’,HO  -f-  Fe  = FeO,SCP  -f-  H. 

L’acide  chlorhydrique,  à l’état  gazeux  ou  en  dissolution  , produit  tou- 
jours avec  le  fer  du  protochlorure  de  fer  : Fe  -f-  IICI  = FeCI  -[-  H . 
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OXIDES  DE  FEB. 

Le  ter  se  combine  avec  l'oxigène  dans  les  proportions  suivantes. 

IVoloxidc l'eO  ; 

Oxide  magnétique Ke*0‘ ■=  FeO,Ke^3  ; 

Se.v]ui-oxide  ou  peroxide.  . . Fc*0^; 

, , (âPeO.Ke^OJ; 

Oxide  des  batlitures { 

I 6KcO,l'cW; 

Acide  ferrique FcO*. 


M.  Marchand  admet  en  outre  l’existence  d’un  sous-oxide  de  1er  re- 
pn^senté  par  la  formule Fe'O. 


PBOTOXIDE  DE  FER.  FcO. 

Le  protoxide  de  fer  est  la  base  de  tous  les  .sels  de  fer  au  minimum.  Il 
existe  dans  la  nature  en  combinaison  avec  un  grand  nombre  d’acides  : 
uni  au  sesqui-oxide  de  fer,  il  constitue  l’oxide  de  fer  magnétique;  on  ne 
le  rencontre  jamais  à l’état  isolé. 

On  n’a  pas  réussi  jusqu’à  pn-sent  à préparer  le  protoxide  de  fer  an- 
hydre : cet  oxide  se  précipite  à l’état  d’hydrate  lorsqu’on  traite  un  ad  de 
protoxide  de  fer  par  la  potasse  ou  la  soude;  il  est  dans  ce  cas  d’un  blanc 
légèrement  verdâtre  ; expo.sé  à l’air,  il  absorbe  rapidement  l’oxigène , 
et  passe  d’abord  a l’état  d’hydrate  d’oxide  magnétique  qui  est  coloré  en 
vert  et  forme  ensuite  de  l'hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer  dont  la  couleur 
est  jaune  ; il  est  soluble  dans  l’ammoniaque  ; cette  dissolution  exposée  à 
l’air,  laisse  déposer  du  peroxide  de  fer. 

L’hydrate  de  protoxide  de  fer  que  l’on  fait  bouillir  dans  une  liqueur 
alcaline  devient  noir,  l’eau  est  décoraiiosée  et  il  se  dégage  de  l’hydro- 
gène ; le  protoxide  de  fer  passe  alors  en  partie  à l’état  d’oxide  magné- 
tique. Une  transformation  semblable  a lieu  lorsqu’on  dessèche  de  l'hy- 
drate de  protoxide  de  fer. 

Le  protoxide  de  fer  tst  uixe  base  énergique  qui  sature  souvent  les  pro- 
priétés des  acidi-s  les  plus  forts. 

Cet  oxide  prend  naissance  lorsque  le  fer  se  dissout  à l’abri  de  l’air  dans 
les  acides  sulfurii|ue,  chlorhydrique  ; l’on  reconnaît  que  pour  un  t!quiva- 
lent  de  fer  repré.senté  par  350,  il  se  dégage  un  équivalent  d’hydrogène 
12,5  ou  2 volumes. 

Le  protoxide  de  fer  est  donc  formé  de  1 équivalent  de  métal  ■=  350,  et 
de  1 éxjuivalent  d’oxigène  = 100.  Quo’uiu'il  n’ait  pas  été  isolé,  on  ne 
conserve  aucun  doute  sur  sa  composition. 
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SESQDI -OXIDE  OU  PEBOXIDE  DE  FER.  Fc^O*. 

Lf  poTOxide  de  fer  est  désigné  souvent  sous  les  noms  de  liouge  d'Angle- 
terre, de  Safran  de  mars  astringent,  de  Safran  apéritif. 

Cet  oxide  se  trouve  en  abondance  dans  la  nature  ; on  peut  l'obtenir 
artificiellement  par  plusieurs  métho«les;  sa  couleur  et  quelques  unes  de 
ses  autres  propriétés  varient  avec  son  mode  de  préparation. 

Le  sulfate  de  protoxide  de  fer  soumis  à la  calcination  laisse  pour  ré- 
sidu un  oxide  d’un  beau  rouge,  qui  porte  le  nom  de  colcothar  : 2FeO, 
SfP  = SCF  -f-  SO’  -j-  PeK)’.  Le  colcothar  est  souvent  employé  en  pein- 
ture à cause  de  sa  belle  couleur  rouge. 

Le  sulfate  de  protoxide  de  fer  calciné  au  rouge  avec  trois  fois  son  poids 
de  set  marin  , donne  un  oxide  de  fer  cristallisé  en  belles  paillettes  vio- 
lettes semblables  aux  cristaux  d’oxide  de  J’er  que  l’on  trouve  dans  les 
cratères  des  volcans. 

L’azotah'  de  peroxide  de  fer  laisse  par  sa  calcination  un  résidu  d’oxide 
de  fer  qui  est  presque  noir. 

Sous  ces  différents  états,  le  peroxide  de  fer  présente  toujours  la  même 
composition. 

Le  peroxide  de  fer  n’est  pas  magnétique  ; lorsqu’on  le  chauffe  à la  tem- 
pi-rature  d’un  rouge  blanc,  il  dégage  de  l’oxigène  et  se  transforme  en 
oxide  magnétique;  on  comprend  alors  qu’il  ne  se  forme  jamais  du  per- 
oxide de  fer,  lorsqu’on  brûle  le  fer  dans  l’oxigène  ; puisqu’à  la  tempé- 
rature produite  par  cette  combustion  , l'oxide  magnétique  est  le  .seul 
oxide  de  fur  qui  puisse  exister. 

Le  peroxide  de  fer  calciné  au  rouge  ne  se  dissout  plus  que  très  len- 
tement dans  les  acides;  pendant  cette  calcination  il  dégage  de  la  lumière 
et  éprouve  un  changement  moléculaire  ; d’apri's  M.  Régnault,  la  chaleur 
spécilique  du  l’oxide  de  fer  calciné  est  moindre  que  celle  de  l’oxide  avant 
la  calcination. 

la?  peroxide  de  fer  est  réductible  par  l’hydrogène  à une  température 
peu  élevée  et  donne  du  fer  pur. 

D’après  les  princi|)es  jiosésparM.Gay-Lussacet  qui  ont  été  développés 
il  l’article  Généralités  sur  les  oxides,  le  sesqui-oxide  de  fer  doit  avoir  moins 
il’aflinité  pour  les  acides  que  le  protoxide  de  fer:  aussi  reconnait-on  qu'il 
ne  sature  pas  les  acides  énergiques  et  qu’il  jieut  être  déplacé  de  ses  com- 
binaisons salines  par  l’hydrate  de  protoxide  de  fer. 

On  obtient  le  peroxide  de  fer  hydraté,  soit  en  exposant  à l’air  de  la 
tournure  de  fer  humide,  ou  bien  en  précipitant  par  un  alcali  un  sel  de 
siîsqui-oxide  de  fer.  Dans  ce  dernier  cas,  l’hydrate  retient  toujours  une 
certaine  quantité  d’alcali.  Cet  hydrate  est  jaune;  il  a pour  formule 
(Fc*O’)*,3H0.  On  trouve  dans  la  nature  un  hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer 
qui  n pour  compo.sition  FeW,HO. 
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L'oxide  de  fer  .soumis  à la  calcimUion  devient  exeessivenient  dur  : celui 
(|ue  l’on  trouve  dans  la  nature  présente  souvent  une  grande  dureté  ; apri-s 
l'avoir  poli  on  l'emploie  sous  le  nom  iVI/ématite  pour  brunir  l'or  ou 
l'argent.  Le  colcotbar  sert  aussi  à polir  les  glaces  et  plusieurs  métaux. 

Le  i«‘roxide  de  fer  se  dissout  dans  les  flux  tels  que  le  verre,  le  borax, 
et  forme,  suivant  sa  proi>ortion,  des  verres  à jieine  colorés  ou  tiui  présen- 
tent une  teinte  jaune  ou  rouge. 

ij;  protoxide  de  fer  et  l'oxide  magnétique  donnent  au  contraire  aux  flux 
une  couleur  verte  très  foncée.  On  conçoit  donc  (jue  pour  décolorer  le 
verre,  on  tnnisforme  le  protoxide  de  fer  et  l'oxide  magnétique  en  ses- 
qui-oxide  de  fer  (jui  colore  beaucoup  moins;  cette  oxidation  s<!  fait  au 
moyen  du  jrcroxide  de  mangané.se. 

I.Æ  ses(|ui-oxide  de  fer  parait  .se  comporter  comme  un  acide  en  pré- 
sence des  bases  énergiques,  comme  la  [«jtasse  et  la  soude.  11  peut  sous 
l'influence  de  la  chaleur  chasser  l’acide  carbonique  des  carbonates  alca- 
lins. D’après  M.  Mitscberlich , on  obtient  facilement  des  combinaisons 
de  sesqui-oxide  de  fer  avec  la  potassi;  ou  la  soude , en  cidcinant  au 
contact  de  l’air  des  oxalates  doubles  formés  par  la  combinaison  de 
l’oxalate  de  peroxide  de  fer  avec  les  oxalates  de,  potasse  ou  de  sjiude  : il 
se  forme  un  coiujm)s<!  de  potas.se  et  de  st'sipii-oxide  de  fer  d’un  jaune 
verdâtre , qui  se  décompose  par  l’eau  et  donm;  de  l’oxide  de  fer.  On 
peut  également  produire  une  combinaison  de  se-S(pii-oxide  de  fer  et  de 
jK)tass<!  en  cbauflant  au  rouge  un  midangc  de  t partie  de  fer  et  2 par- 
ties de  nitre  (Fremy). 

On  détermine  facilement  la  composition  du  peroxide  de  fer  en  dissol- 
vant dans  de  l’acide  azotique  un  poids  connu  de  fer  pur.  L’azotate  de 
fer  ainsi  produit  est  calciné  et  laisse  un  résidu  de  jx^roxide  de  fer  : l’aiig- 
mentation  de  poids  que  le  fer  a éprouvéx;  en  passant  à l'état  de  ses<jui- 
oxide  indique  la  quantité  d'oxigène  contenue  dans  cet  oxide.  On  trouve 
que  le  [Xîroxide  de  fer  est  formé  de  : 2 équivalents  de  fer  — 700,  cl 
3 équivalents  d’oxigène  = 300.  Sa  formuleesl  FeH)*.  On  arrive  au  même 
résultat  par  une  expérience  en  quelque  sorte  inverse,  ipii  consiste  à ré- 
duire le  sesqui-oxiile  de  fer  par  l’hydrogène,  et  à déterminer  la  <|uanlité 
d’c-au  qui  se  produit  et  le  jwiils  du  ré-sidu  qui  est  du  fer  pur  (1). 

OXIDE  DE  FEE  U.IGN^TIQI  E.  Fe’O^. 

On  peut  obtenir  cet  oxide  en  faisant  pas.si:r  de  la  vapeur  d'eau  sur  du 
fer  cbaulTéau  rouge,  ou,  d’après  M.M.  Liebig  et  Wiehler,  eu  chauffant  dans 
un  creuset  un  mélange  de  protocblorure  de  fer  et  de  carbonate  de  soude. 

(1)  Comme  le  pproxitio  de  fer  consliluo  le  prinr-ipui  minerai  de  fer,  (oui  ce  qui 
rsl  rrUlif  A son  (‘(al  mdnn*l  sera  examiiK^  à l'arlide  Afitieraix  tfp/er. 
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]jft  protoxUle  (le  fer  hydrat(j  soumis  à l’acliou  de  l'eau  bouillante,  dcj- 
gage  de  l'hydi-ogène , et  sc  transforme  aussi  en  oxide  raagiuitique. 

On  priipare  l’hydrate  d’oxide  magiu'ti(]uo  en  prticipitant  par  l’aramo- 
nia([ue  un  mélange  à équivalents  (‘gaux  de  sulfates  de  protoxide  et  de 
sesqui-oxide  de  fer.  Mais  alors  il  est  indispensable  de  verser  les  sels  de 
fer  dans  l'ammoniaque  ; car  en  faisant  l’inverse,  comme  il  existe  une 
différence  entre  raffinité  du  protoxide  et  celle  du  pi-roxide  de  fer  pour  les 
acides,  le  sel  de  fer  au  maximum  se  diicomposorait  complètement,  avant 
que  le  sel  au  minimum  éprouvât  de  décomposition;  on  aurait  alors  un 
mélange  et  non  une  combinaison  diîs  deux  oxides. 

L’hydrate  d’oxide  magnétique  est  d’un  vert  très  foncé  : par  la  dessic- 
cation , il  se  i-éduit  en  une  jKjudre  noire;  à l’état  hydrarè,  il  est  ma- 
gnétique comme  à l’état  anhydre  ; cette  observation  intéressante  est  due 
à M.  Abich. 

L’oxide  magnétique  est  généralement  considéré  comme  une  conilii- 
naison  de  protoxide  et  de  ses(]ui-oxide  de  fer  , il  correspond  à l’oxide 
rouge  de  manganèse,  MnW,MnO.  On  connaît  du  reste  plusieura  oxides 
doubles  correspondant  à l’oxide  magnétique,  et  qui  sont  formés  par  la 
combinaison  d’un  protoxide  et  d’un  sesqui-oxide. 

Éial  naiorcl. 

L’oimant  nnlurel , ou  oxide  de  fer  magnéti(|ue , constitue  des  dépdis 
plus  ou  moins  considérables  dans  les  terrains  de  cristallisation  , et  ne  s<! 
présente  pas  dans  les  terrains  de  séiliment.  Il  est  ordinuirement  en  amas 
qui  forment  des  montagnes  enti(;rcs,  comme  à Talxirg,  en  Suède.  Son 
a.spect  est  métalli(iuc  ; il  est  très  magnétique  et  souvent  in('‘ine  magnéti- 
polaire  ; on  le  trouve  cristallist'; on  octaisires  réguliers.  Sa  densité  est  5,09. 

Ce  corps  constitue  un  excellent  minerai  de  fer,  (|ui  fait  1a  principale 
richesse  de  lu  Suède  et  de  la  Norvège  ; le  fer  qu’il  produit  est  presque 
toujours  pur. 

OXIDE  DE  FER  DES  B.^TTITUIIES. 

âFVO.FcV)*  (Bcrlhler). 

6FeO,K(;*0^  (Mosander). 

Lorsqu’on  frappe  avec  un  marteau  un  morceau  de  fer  que  l’on  a fait 
rougir  pendant  un  certain  temps,  on  en  détache  un  oxide  noir  qui  porte 
le  nom  de  Batlilures  de  fer  ; cet  oxide  est,  comme  l’oxide  magnétique, 
formé  par  la  combinaison  du  sesqui-oxide  de  fer  avec  le  protoxide.  En 
analysant  l'oxide  des  battiturcs  préparé  dans  des  circonstances  diffé- 
rentes , MM.  Berthier  et  Mosander  sont  arrivi'-s  à des  résultats  différents  : 
M.  Berthier  a trouvé  dans  l’oxide  des  battiturcs  4 é<iuivulents  de  pro- 
toxide de  fer  contre  1 équivalent  de  sesqui-oxide;  d’après  M.  Mosander, 
l’oxide  des  battitures  contiendrait  6 équivalents  de  protoxide  pour  1 
('spiivahmt  de  ses(pii-oxide.  Il  est  probable  (jue  la  conqxisition  de  cet 
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oxide  double  varie  avec  le  temps  de  l’oxidation  et  la  place  même  où 
on  le  prend  ; la  partie  (jui  est  en  contact  avec  le  1er  doit  être  moins  oxi- 
génée  que  celle  qui  se  trouve  à la  surface. 

ACIDE  FEitmorii.  FeO’,  FEnR.ATES.  MO,FeO*. 

On  a cru  pendant  longtemps  que  le  fer  en  se  combinant  avec  l'oxigêne 
ne  pouvait  former  que  des  oxides  basiijues  ; mais  on  a découvert  n'fcm- 
ment  une  combinaison  de  fer  et  d'oxigène  plus  oxigénée  que  le  ses<iui- 
oxide,  et  qui  a été  nommé  acide  ferrique  (1). 

L’acide  ferrique  n’est  pas  connu  à l’état  de  liberté,  il  n’existe  qu’en 
combinaison  avec  les  bases  et  forme  des  sels  qui  sout  représentés  d’une 
manière  générale  par  la  formule  MO,FeO’. 

Lorsqu’on  chcrclie  à isoler  l’acide  ferrique  en  traitant  un  fcrratc  par 
un  acide , on  le  transforme  en  oxigène  et  en  sesqui-oxide  de  fer  : 2FeO’ 
= FéHfi  + 0^ 

C’est  en  déterminant  la  proportion  du  sesqui-oxide  de  fer  qui  se  dé- 
pose, et  la  quantité  d’oxigène  qui  se  dégage;  lorstju’on  traite  un  ferrate 
par  un  acide,  que  l’on  a pu  lixer  la  composition  de  l’acide  ferrique. 

Le  ferrate  de  potasse  se  prépare  par  voie  si’clie  ou  par  voie  humide  : 

1'  En  chauffant  au  rouge  blanc  du  fer  avec  du  nitre  ; 

2"  En  calcinant  du  fer  avec  du  peroxidc  de  potassium  ; 

3’  En  faisant  passer  un  courant  do  chlore  dans  une  dissolution  tris 
concentrée  de  potasse  qui  tient  du  peroxidc  de  fer  hydraté  en  sus- 
pension : 

3C1  + 5KO  + Fc’03  = 3Ka  + 2(K0,Fc03). 

Pour  préparer  le  ferrate  de  potasse  par  cotte  dernÜTe  mi-thode,  on  in- 
troduit de  l’hydrate  de  peroxide  de  l’er  dans  un  flacon  tjui  contient  une 
dissolution  concentrée  de  jMtasse,  et  l’on  y fait  pa.sser  un  courant  de 
chlore  ; il  faut  avoir  le  soin  de  maintenir  dans  la  liqueur  un  grand  excès 
d’alcali,  et  d’y  ajouter  à plusiem-s  reprises  des  fragments  de  potasse.  Il 
arrive  un  moment  où  le  peroxide  de  fer  est  transfoimé  en  ferrate,  qui  est 
insoluble  dans  un  excès  de  potasse,  et  qui  se  précipite  sous  la  forme 
d’une  |)0udre  noire , que  l’on  desséche  sur  de  la  jxircelaine  dégourdie  : 
l’opération  n’est  termimie  que  lorsqu’on  s'est  assun';  que  le  précipité  ne 
contient  plus  de  peroxide  de  fer,  et  qu’il  se  dissout  entièrement  dans 
l’eau  en  la  colorant  en  rose. 

Le  ferrate  de  potas.se  est  tri'S  soluble  dans  l’eau;  sa  dissolution  est 
d’un  très  beau  rouge.  Un  ex<;ès  d’alcali  le  précipite,  sans  l’altérer,  sous 
la  forme  de  flocons  noirs. 

sel  est  d’une  grande  instabilité;  il  est  décomposé  en  pota.sse,  en 
s<'squi-oxide  de  fer  et  en  oxigène , par  une  simple  évaporation  dans  le 

(I)  Frpmy,  Itfclierrhrs  sur  let  ncidrs  mélnlliiiiies. 


Digitized  by  Google 


CARBURES  DE  FER. 


305 


vide,  par  une  légère  chaleur,  sous  l’influence  des  matières  organiques, 
par  la  présence  des  corps  divisés,  ou  l’action  des  acides  même  les  plus 
faibles. 

Lus  alcalis  et  les  hypochlorites  donnent  de  la  fixité  au  ferrate  de  po- 
tasse. 

Le  ferrate  de  soude  est  soluble  dans  l’eau,  et  présente  de  l’analogie  avec 
le  ferrate  de  potasse. 

On  ne  connaît  pas  de  combinaison  d’acide  ferrique  et  d’ammoniaque  ; 
les  ferrâtes  solubles  sont  décomposés  par  l’ammoniaque  ; il  se  dégage  de 
l’azote,  et  l’hydrogène  de  l’ammoniaque  transforme  l’acide  ferrique  en  ses- 
qui-oxide  de  fer  : 2KO,FeO*  + AzH*  = Az  + FeHF  -j-  2KO  + 3H0. 

On  peut  obtenir  par  double  décomposition  des  ferrâtes  de  barite, 
de  strontiane,  de  chaux,  etc.  Ces  sels  sont  insolubles  et  colorés  en 
rouge  vif. 

Les  propriétés  de  l’acide  ferrique  et  des  ferrâtes  présentent  donc  les 
plus  grands  rapports  avec  celles  de  l’acide  manganique  et  des  manga- 
nales , et  la  découverte  de  l’acide  ferrique  vient  établir  une  analogie  de 
plus  entre  le  fer  et  le  manganèse. 

AZOTUaU  DE  FER. 

Le  fer,  chauffé  au  rouge  sombre  dans  un  tube  de  porcelaine  et  soumis 
pendant  plusieurs  heures  à l’action  d’un  courant  de  gaz  ammoniac , de- 
vient blanc,  cassant,  peu  altérable  à l’air.  Il  éprouve  alors  une  augmen- 
tation de  poids  qui  peut  s'élever,  d'après  M.  Despretz , jusqu’aux  douze 
centièmes  de  son  propre  poids,  ün  admet  généralement  qu’il  se  forme 
dans  cette  réaction  un  azoture  de  fer  ; mais  la  composition  de  .ce  corps 
n’a  pas  encore  été  déterminée  ; quelques  chimistes  supposent  même  que 
ce  composé  renfermerait  de  l’hydrogène. 

L’azoture  de  fer  se  dissout  daus  les  acides  faibles , en  produisant  des 
sels  ammoniacaux  et  un  dégagement  d'hydrogène  et  d’azote.  Une  tempé- 
rature blanche  le  décompose  et  en  sépare  de  l’azote. 

L’azoture  de  fer  prend  encore  naissance  lorsqu’on  soumet  l’oxide  de  fer 
à l’action  du  gaz  ammoniac.  Ce  corps  se  forme  également,  mais  en  faible 
proportion , quand  on  fait  passer  sur  le  fer  chauffé  au  rouge  un  courant 
d’azote. 

CARBURES  DE  KER. 

Le  seul  carbure  de  fer  à proportions  définies  que  l’on  connaisse , est 
celui  qui  se  forme  lorsqu’on  calcine  le  cyauoferrure  de  potassium  : ce  sel 
dégage  de  l’azoteet  donne  comme  produit  fixe  un  mélange  de  carbure  de 
ferC*Fe,  et  de  cyanure  de  potassium  : K'Cy*Fe  = 2KC.y  4-  C’Fe  -f-  .Az. 

II.  20 
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En  irailanl  par  l'eau  le  produit  de  la  calcination , le  cyanure  se  dissout  et 
le  carbure  de  fer  reste  sous  la  forme  d'une  poudre  noire.  Ce  corps  est 
considéré  par  quelques  chimistes  comme  un  simple  mélange  de  charbon  et 
de  fer;  il  est  iusoluhle  dans  l'eau , s'enflamme  ÿ l'air  avec  une  grande 
facilité,  et  se  transfonne  alors  en  perosidc  de  fer  et  en  acide  carbonique; 
2(CTe)  + 0’  >=  2(C0’)  + FeW. 

Nous  ne  ferons  que  signaler  ici  les  carbures  de  fer  qui  portent  les 
noms  de  fontes  et  d'aciers;  leurs  propriétés  seront  examinées  avec  dé- 
tail en  traitant  de  la  métallurgie  du  fer. 

SELS  DE  FER. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTOXIDE  DE  FEp. 

Avant  de  donner  les  carac'tères  des  sels  de  fer  au  minimum,  nous  di- 
rons comment  on  peut  obtenir  ces  sels  dans  un  état  de  pureté  absolue. 

Le  meilleur  procédé  de  préparation  d’un  sel  de  fer  au  minimum  pur, 
consiste  à introduire  du  fil  de  fer  dans  un  flacon  portant  un  bouchon 
percé  , dans  lequel  s’engage  un  tube  de  verre  effilé  ; on  verse  dans  le  fla- 
con de  l'acide  sulfurique  étendu,  en  ayant  le  soin  de  laisser  le  fer  en  excès  ; 
il  se  forme  alors  du  sulfate  de  protoxide  de  fer  et  de  l’hydrogène  : Fe  -f- 
SCH,HO  = Fe0,S0’  H.  Il  faut  remplir  presque  entièrement  le  flacon 
d’eau  acidulée , et,  lorsqu’on  emploie  la  dissolution  du  sel  de  fer,  avoir  le 
soin  de  la  remplacer  par  de  l'eau  distillée  et  bouillie  ; sans  ces  précautions, 
le  sel  absorberait  l'oxigène  et  serait  mélangé  à du  sulfate  de  peroxide  de 
fer  qui  compliquerait  les  réactions.  Du  reste , lorsque  le  sulfate  de  pro- 
toxide de  fer  s’est  peroxidé , ou  le  ramène  facilement  au  minimum  en 
faisant  passer  dans  la  dissolution  un  excès  d’hydrogène  sulfuré , et  en 
portant  ensuite  la  liqueur  à l’ébullition. 

Les  sels  de  protoxide  de  fer  ont  une  saveur  astringente  et  métallique. 
Lorsqu’ils  sont  hydratés,  leur  couleur  est  en  général  verdâtre  ; mais  ils 
deviennent  presque  blancs  quand  on  les  déshydrate. 

Ils  ont  une  grande  tendance  à s’oxider  à l’air,  et  laissent  déposer  un 
précipité  ocreux  de  sel  de  peroxide  de  fer  basique,  lis  se  comportent  de 
la  manière  suivante  avec  les  différents  réactifs. 

Potasse.  — Précipité  blanc- verdâtre , insoluble  dans  un  excès  de  réac- 
tif,.  se  transformant  à l’air,  d’abord  en  hydrate  vert  d’oxide  magnétique, 
et  ensuite  en  hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer  qui  est  jaune. 

Soude.  — Même  réaction. 

.\mmoniaque.  — Précipité  verdâtre , soluble  dans  un  excès  d'ammo- 
niaque. La  liqueur  exposée  à l’air  se  trouble , et  laisse  déposer  un  pré- 
cipité jaune.  La  présence  du  chlorhydrate  d’ammoniaque  empêche  la  li- 
queur d’étre  précipitée. 


Digiiized  by  Google 


CAIIACTKRES  DES  SELS  DE  SESOUK)XIDE  DE  FEU.  307 

Carbonates  alcalins  , iiliospliates  cdculins.  — Précipité  blauc  verdissant 
à l'air. 

Cyanoferrm-e  de  potassium.  — Précipité  blanc,  devenant  bleu  à l’air  à 
la  longue , et  inun^iatement  sous  l'iniluence  du  chlore. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  bleu. 

Tannin.  — Il  ne  se  forme  pas  d’abord  de  précipité;  la  liqueur  exposée 
à l'air  devient  d'un  bleu  noirâtre. 

Chlorure  d’or.  — Précipité  d’or  métallique. 

Acide  azotitfue.  — Ck)loration  brune,  surtout  en  chauflaut  ; le  sel  se 
transforme  en  sel  au  maximum. 

Acide  suipiydrique.  — Pas  de  précipité;  si  l'acide  est  énergique,  en 
présence  des  autitates,  il  se  forme  un  précipité  noir  de  sulfure  de  fer. 

Permanganate  de  potasse.  — Ladissolution  de  ce  sel  se  déi;olore  instan- 
tanément et  le  sel  de  protoxide  de  fer  se  transforme  en  sel  de  fer  au 
maximum. 

Sulfhydrate  d'ammoniaqtie.  — Précipité  noir  de  sulfure  de  fer,  insolu- 
ble dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  oxalique.  — Précipité  jaune  ne  se  formant  qu’à  la  longue,  et  so- 
luble dans  l’acide  dilorhydrique. 

CABACTÈRES  DES  SELS  DE  SESQUI-OXIDE  DE  FEB. 

Les  sels  de  sesqui-oxide  de  fer  neutres  sont  d’une  couleur  jaune , qui 
devient  plus  foncée  quand  la  proportion  de  base  augmente.  Leur  disso- 
lution rougit  toujours  la  teinture  de  tournesol. 

Potasse.  — Précipité  brun  d’hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer,  insoluble 
dans  un  excès  de  réactif. 

ÿoude,  ammoniaque.  — Même  réaction. 

Carbonates  alcalins  neutres,  bicarbonates.  — Précipité  d’bydrate  de 
sesqui-oxide,  accompagné  d’un  dégagement  d’acide  carbonique. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  de  bleu  de  Prusse. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité  , légère  coloration  en 
brun  verdâtre. 

Sulfocyanure  de  potassium.  — Coloration  d’un  rouge  intense. 

Tannin.  — Précipité  noir-bleu  (encre). 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir.  Si  la  quantité  de  sel  de 
fer  est  très  faible  et  le  sulfliydrate  en  excès,  la  liqueur  se  colore  d’abord 
en  vert,  et  laisse  déposer  le  sulfure  de  fer  au  bout  de  quelque  temps. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  blanc  laiteux  de  soufre  ; le  sel  est  ra- 
lueiié  au  minimum , et  la  liqueur  devient  acide  : 

Fe»(P.3SOl-|-  HS  — 2(FcO,SO»)  -f-  SO>,llO  -(-  S. 

.Aride  oxalique.  — Pas  de  précipiU'*;  la  licfueur  se  colort*  eu  rouge. 


l'HOTOCBI.ORIlRE  DE  FER. 
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Lii  prôsenrp  (les  matii'i’i's  oryaiiiqiies  , telles  que  l’albumine,  l’acide 
lurlrique , emiK'ehe  souvent  la  préei[)itation  des  sels  de  fer  par  les  diffé- 
rents réactifs  et  même  par  le  sullliydrate  d’ammoniaque  ; pour  reconnaître 
alors  le  fer,  on  détruit  les  matières  organiques  par  une  calcination  au 
contact  de  l’air,  et  on  redissout  le  résidu  qui  consiste  en  oxide  de  fer, 
dans  l’acide  chlorhydrique. 


DoMce  do  rcr. 

Le  fer  se  dose  toujours  dans  les  analyses  à l’état  de  sesqui-oxide  ; on 
le  pnicipite  de  ses  dissolutions  par  l’ammoniaque.  Le  peroxidc  de  fer 
peut  être  aussi  précipité  complètement  par  la  potasse , mais  il  retient 
alors  une  certaine  quantité  d’alcali  ; quand  on  s’est  servi  de  potasse 
pour  isoler  le  peroxidc  de  fer,  il  est  indisjxMisablc  de  faire  redissoudre 
cet  oxide  dans  l’acide  chlorhydrique , et  de  le  précipiter  de  nouveau  par 
l’ammoniaque. 

On  précipite  souvent  le  fer  à l’état  de  sulfure  pour  le  séparer  des  au- 
tres corps  : on  jette  alors  le  précipité  sur  un  liltre , on  le  lave  avec  de 
l’eau  qui  contient  du  sulfliydrate  d’ammoniaque , aün  d’éviter  la  sul- 
fatisation du  sulfure  , on  redissout  le  sulfure  dans  de  l’eau  régale  , et 
l’on  précipite  le  peroxide  de  fer  par  l’ammoniaque. 

Le  fer  est  quelquefois  précipité  de  sa  dissolution  par  le  succinate 
d’ammoniaque  à l’étal  de  succinate  de  fer  : ce  sel  calciné,  au  contact  de 
l’air,  dans  un  creuset  de  platine  , laisse  un  résidu  de  peroxidc  de  fer. 

PBOTOCHLORL'RB  DR  FER.  FeGI. 

Ce  corps  est  volatil , légèrement  jaunfttre,  très  soluble  dans  l’eau , éga- 
lement soluble  dans  l’alcool.  11  est  réduit  par  l’hydrogène  sous  l’innueiice 
de  la  chaleur,  et  forme  de  l’acide  chlorhydrique  et  du  fer  pur  cristallisé  ; 
M.  Péligot  a préparé  ainsi  du  fer  chimujueraent  pur.  Le  protochlorurc; 
de  fer  absorbe  le  gaz  ammoniac,  et  produit  une  combinaison  blanche  et 
pulvérulente,  qui  abandonne  l’ammoniaque  quand  on  la  chauffe. 

Le  protochlorure  de  fer  s’obtient  par  voie  humide , en  dissolvant  le 
fer  dans  l’acide  chlorhydrique.  La  liqueur  légèrement  acide,  soumise  à 
l’évaporation,  laisse  déposer  des  cristaux  verdâtres  qui  dérivent  d’un 
prisme  rhomboïdal  oblique,  et  contiennent  U équivalents  d’eau  (FeCl, 
4H0). 

Le  protochlorure  anhydre  se  prépare  en  faisant  passer  de  l’acide  chlor- 
hydrique sur  du  fer  porté  au  rouge  ; ce  corps  se  volatilise  sous  la  forme 
de  petites  paillettes  blanches  cubiques. 

Le  protochlorure  de  fer  se  combine  au  chlorure  de  potassium  et  au 
chlorhydrate  d’ammoniaque. 
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SESgUICIILORUnE  DE  FER.  tVCl’. 

Ce  corps  correspond  au  sesqui-oxide  de  fer  ; il  est  volatil  ; se  dissout 
très  facilement  dans  l’eau,  l’alcool  et  l’étlicr;  quand  la  dissolution  de 
perchlornre  de  fer  dans  l’étlier  est  exposée  à la  radiation  solaire , elle  se 
décolore  et  laisse  précipiter  du  protoclilorure  de  fer. 

Le  sesquichlorure  de  fer  obtenu  par  la  voie  sèche  se  présente  en  belles 
lames  violacées,  qui  attirent  rapidement  l’humidité  de  l’air  ; sa  dissolution 
est  brune. 

Lorsqu’on  fait  passer  dans  un  tube  de  porcelaine  chauffé  au  rouge  du 
sesqui-chlorure  de  fer  et  de  la  vapeur  d’eau  , ces  deux  corps  se  décom- 
posent réciproquement , et  forment  de  l’acide  chlorhydrique  et  du  per- 
oxide  de  fer  : cet  oxide  se  dépose  en  paillettes  miroitantes , qui  ressem- 
blent au  fer  spéculaire  ou  sesqui-oxide  de  fer  cristallisé,  que  l’on  trouve 
dans  les  volcans.  M.  Gay-Lussac  pense  que  l’oxide  de  fer  cristallisé  des 
volcans  a dû  se  former  par  une  réaction  semblable  : Fe^CP  4-  3HÛ 
= S(HC1)  + F(J03. 

On  prépare  le  sesqui-chlorure  de  fer  pîir  voie  sèche  en  faisant  passer  du 
chlore  sec  et  en  excès  sur  du  fer  jrorté  au  rouge. 

L’cxfxiriencc  se  fait  ordinairement  dans  un  tube  de  porcelaine  ; lors- 
que le  chlore  ne  se  dégage  pas  avec  rapidité,  on  obtient  un  mélange  de 
protoclilorure  et  de  sesqui-chlorure  de  fer. 

On  produit  le  sesqui-chlorure  par  voie  humide,  eu  dissolvant  le  sesqui- 
oxide  de  fer  dans  l’acide  chlorhydrique,  ou  bien  en  faisant  bouillir  du 
protochlorure  de  fer  avec  de  l’acide  azotique  ; il  se  forme  par  l’évapora- 
tion des  lames  rhomboédriques  d’un  beau  jaune,  qui  contiennent  6 équi- 
valents d’eau  , selon  M.  Wittstein.  La  dissolution  du  st^squi-chlorure  do 
fer,  abandonnée  à elle-même,  laisse  déposer  sous  la  forme  d’une  pou- 
dre brune  un  oxi-chlorure  qui  a pour  formule  FeiCl3,(Fe*0i)*,9H0. 

On  forme  encore  un  oxi-chlorare  de  fer,  Fe»Cl3,  (Fe30J)3,H0,  en  cal- 
cinant légèrement  le  sesqui-chlorure  de  fer  hydraté. 

Le  sesqui-chlorure  de  fer  se  combine  avec  le  chlorure  de  potassium  et 
le  chlorhydrate  d’ammoniaque , et  forme  de  beaux  cristaux  colorés  en 
rouge,  qui , d’après  M.  FriUsche , ont  pour  formule  : 

(KCl)»,FcW,2HO; 

(\zH3,Ha)»,Fc>C13,2  110. 

BROMDRES  DE  FER. 

Il  existé  deux  bromures  de  fer  coiTCspondant  aux  chlorures  de  fer , et 
qui  ont  pour  formules  : FeBr — Fe*Br'. 

On  obtient  ces  deux  corps  dans  les  ntémes  circonstances  que  les  chlo- 
rures, en  remplaçant  le  chlore  par  le  brônic. 


Digiiized  by  Google 


310 


CT*M'ItES  DK  FER. 


lODUBES  DE  FER.  l'cl — Fe*l\ 

proln-iodurp  de  fiT  correspond  au  protocliloruro;  on  l'obtient  en 
cliaufTant  un  mélange  de  limaille  de  fer,  d'eau  et  d'iode. 

Ce  corps  est  soluble  dans  l’eau  (juile  lai.sse  déposer,  par  l’évaporation, 
en  cristaux  verdâtres  contenant  quatre  équivalents  d'eau.  Il  est  employé 
en  pharmacie  : traité  par  un  carbonate  alcalin  , il  donne  des  iodures  al- 
calins et  peut  servir  ii  la  préparation  de  ces  compos<';s. 

Le  sesqui-iodure  de  ferestsoliibledans  l'eau  ; sa  dis.solutionest  brune. 
On  le  prépare  en  dissolvant  de  l'hydrate  de  .se.squi-oxide  de  fer  dans  l'a- 
cide iodhydrique  ou  en  traitant  le  fer  divise  par  un  excès  d'iode. 

FLUORfRES  DE  FER. 

Ï1  existe  un  protofluorure  de  fer  FeFl.  Ce  corjis  est  peu  soluble  dans 
l’eàu  et  s’ofitient  en  dissolvant  te  fer  dans  l’acide  flunrhydrique. 

Le  sesqui-fluorure  de  fer  Fe^FF  se  prépare  en  dissolvant  du  sesqui-oxide 
de  fer  dans  l’acide  fluorhydrique  ; il  est  cristallin , jaunâtre , et  se  dissout 
lentement  dans  l'eau. 

CYANURES  DE  FER. 

Les  cyanures  de  fer  correspondent  aux  oxides  do  fer  ; ils  sont  rcpriiseii- 
tés  par  les  formules  suivantes  : 

Protocyarrare  CyFe.  — Scsquicyanure  Fe*Cy>.  — Cyanure  magné- 
tique Fe’Cy*  =FeCy,Fe*Cy’. 

PROTOCYANÜRE  DE  FER.  FeCy. 

Le  pnrotocyanure  de  fer  est  jaune,  insoluble  dans  l’eau , s’altère  très  ra- 
pidement, et  bleuit  à l’air.  On  l’obtient  en  faisant  passer  un  courant 
d’hydrogène  sulfuré  dans  de  l’eau  qui  tient  en  suspension  du  bleu  de 
Prusse  récemment  précipité , ou  bien , d’après  quelques  chimistes , en 
précipitant  à l’abri  de  l’air  un  sel  de  fer  au  minimum  par  du  cyanoferrure 
de  potassium.  Le  protocyanure  de  fer  se  produit  encore  en  soumettant  à 
une  calcination  modérée  le  cyanhydrate  d’ammoniaque , le  bleu  de 
Prusse,  ou  bien  le  cyanure  de  fer  magnétique  ; mais  alors  il  n’est  jamais 
pur. 

SESQUICYANURE  DR  FER.  Fc^Cv?. 

Le  scsquicyanure  de  fer  est  d’un  brun  jaunâtre,  soluble  dans  Peau. 
M.  Posselt  parait  avoir  obtenu  du  sesriuicyanure  de  fer  sous  une  modifi- 
cation particulière  ; il  est  alors  verdâtre  et  insoluble  dans  l’eau. 

Les  propriétés  de  ce  corps  sont  à peine  connues. 
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CYANURE  BK  FER  HAGNÉTIQCR.  FcCy, Fc*r.y’,3HO. 

Ce  cyanure  correspond  à l’oxide  de  fer  magnétique  (FeO.FeîQ^)  ; U se 
prépare  en  faisant  passer  du  ctdore  eu  excès  dans  <lu  cyanoferrure  ou 
dans  du  cyanoferridc  de  potassium.  La  liqueur,  portée  à l'ébullition,  laisse 
dégager  du  chlore  et  des  cora[)osés  prussiques  qui  n'ont  pas  été  examn 
nés,  et  laisse  précipiter  une  poudre  d'un  vert  sale  qu'on  lave  avec  de  l’a- 
cide chlorhydrique  bouillant,  pour  lui  enlever  du  bleu  de  Prusse  et  de 
l’oxide  de  fer  qu’elle  contient  Un  dernier  lavage  à l’eau  pure , et  une 
dessiccation  dans  le  vide  , laissent  le  cyanure  magnétique  à l’état  de  pu- 
reté. 

Ce  corps  se  présente  sous  l’aspect  d’une  poudre  verte,  sans  odeur  ni  sa- 
veur sensibles , insoluble  dans  l’eau  ; les  alcalis  le  transforment  facilement 
en  oxide  de  fer  intermédiaire,  et  en  un  mélange  de  cyanoferrnre  et  de 
cyanoforride  de  potassium. 

A une  tcm|)érature  de  180° , le  cyanure  magnétique  laisse  dégager  do 
cyanogène  môle  d’une  petite  quantité  d’ackie  cyanhydrique  et  de  vapeur 
d'eau,  et  donne  un  résidu  de  bleu  de  Prusse. 

Sous  l’influence  de  la  lumière,  il  bleuit  en  perdant  du  eyanogène. 

La  cendre  du  cyanure  de  fer  magnétique  n’est  pas  alcaline.  Si  on  l’ex- 
j)ose  à l’air , lorsqu’elle  est  à peine  chaude , elle  s’y  enflamme  avec  la 
môme  vivacité  que  le  fer  pyrophorique  (Pelouzc). 

COYtBINAtSOXS  DES  CYAM’RES  DE  FER  AVEC  LES  AUTRES  CYANURES. 

Lés  cyanures  alcalins  se  combinent  facilement  avec  la  plupart  des 
autres  cyanures,  pour  former  une  série  nombreuse  de  cyanures  doU* 
blés  que  l’on  peut  comparer  airx  sulfures  doubles  (sulfoscis) , aux 
chlorures  doubles  (chlorosels),  etc.  I.e  cyanure  de  potassium  dissout  les 
cyanures  de  platine,  de  palladium,  d’or,  d’argent,  de  nickel,  de  zinc, 
de  cuivre,  et  fonne  des  composés  souvent  cristallisables  dans  lesquels  les 
propriétés  générales  des  métaux  qui  constituent  ces  cyanures  jieuvent 
être  constatées  facilement:  ainsi  les  propriétés  du  cyanure  double  de  po- 
tassium et  d’argent  participent  à Ta  fois  de  celles  du  cyanure  de  potas- 
sium et  de  celles  du  cyanure  d’argent;  ce  composé  est  alcalin,  décom- 
posable  parles  acides  faibles,  vénéneux,  comme  le  cyanure  de  potassium, 
et  précipitable  par  l’acide  chlorhydrique  et  les  chlorures,  CGmme  tous  les 
sels  d’argent  solubles. 

Les  deux  cyanures  de  fer  FeT.y  et  Fe’Cys,  en  se  combinant  aux  autres 
cyanures , forment  des  corps  particuliers  dans  les(|uels  les  propriétés 
caractéristiques  des  cyanures  et  des  sels  de  fer  se  trouvent  complètement 
masquées.  On  a été  conduit  alors  à considérer  ces  combinaisons  comme 
sortant  de  la  classe  des  cyanures  doubles,  dont  ils  ne  présentent  plus 
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les  caractères.  Les  corps  qui  sont  formés  par  la  combinaison  du  proto- 
cyanure de  fer  avec  les  autres  cyanures  sont  appelés  cyanofemtres  : 
traités  par  les  acides  en  présence  de  l’eau,  ils  donnent  un  acide  qui  a 
reçu  le  nom  d'acide  hydroferrocyanique. 

Les  composés  qui  résultent  de  l’union  du  sesquicyanure  de  fer  avec  les 
autres  cyanures  sont  nommés  cyanoferrides  : lorsqu’on  les  décompose  par 
un  acide  hydraté,  ils  produisent  un  acide  que  l’on  appelle  acide  hydro- 
ferricymique. 

Nous  examinerons  successivement  ces  différents  composés. 

ACIDE  HTDROFERBOCTAMQCE.  H*Cy*Fe. 

Cet  acide  a été  découvert  par  Porrett  et  étudié  par  M.  Robiquet  qui  l’a 
<^tenu  le  premier,  sous  la  forme  de  cristaux  incolores. 

L’acide  hydroferrocyanique  est  solide  et  cristallisable  ; sa  saveur  est 
franchement  acide  et  ne  rappelle  pas  celle  de  l’acide  cyanhydrique.  Il 
décompose  les  carbonates  en  produisant  une  vive  cfferY’escence.  L’eau  et 
l’alcool  le  dissolvent  en  quantité  considérable  ; il  est  précipité  de  ces  dis  - 
solutions  par  l’éther,  et  cette  propriété  permet  de  l’isoler  facilement.  Il  se 
conserve  sans  altération  à l’abri  de  l’air  et  de  l’humidité  et  supporte  une 
température  de  100",  sans  se  décomposer,  mais  il  s’altère  au  contact  de 
l’air  et  laisse  un  résidu  de  bleu  de  Prusse.  Une  ébullition  prolongée  dans 
l’eau  en  sépare  de  l’acide  cyanhydrique  et  du  cyanure  de  fer. 

L’acide  hydroferrocyanique , versé  dans  les  dissolutions  métalliques, 
reproduit  aussitôt  des  cyanoferrures , et  se  distingue  ainsi  facilement  des 
autres  acides.  On  doit  le  regarder  comme  un  acide  bi-basique , car  lors- 
qu’il réagit  sur  les  oxides,  il  échange  2 équivalents  d’hydrogène  con- 
tre 2 équivalents  de  métal.  L’action  de  l’acide  hydroferrocyanique  sur 
un  oxide  métallique  est  représentée  par  la  formule  suivante  : 

H*Cy>Fe,  + 2MO  = 2HO  + M*Cy>Fe. 

Adde  hydroferrocyanique.  Cyanoferrure. 

Quelques  chimistes  considèrent  l’acide  hydroferrocyanique  comme  une 
combinaison  de  protocyanure  de  fer  et  d’acide  cyanhydrique  ; en  effet  : 
H»CyîFe  = FeCy-f-2HCy. 

Hais  on  s’accorde  généralement  à représenter,  comme  l’a  proposé  le 
premier  M.  Gay-Lussac,  l’acide  hydroferrocyanique  comme  formé  par 
la  combinaison  de  deux  équivalents  d’hydrogène  avec  un  radical  hypo- 
thétique, Cy’Fe,  appelé  indifféremment  Cyono^errwe  ou  ferrocyanogène  ; 
c’est  ce  radical  qui,  en  se  combinant  avec  deux  équivalents  d’hydrogène, 
forme  l’acide  hydroferrocyanique,  et  avec  deux  équivalents  de  métaux 
constitue  les  cyanoferrures.  Dans  cette  hyjwthèse , on  comprend  que 
les  cyanofen-ures  ne  présentent  plus  les  propriétés  générales  des  cyanures 
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et  des  sels  de  fer,  puisqu'ils  contienneut|un  radical  particulier  dans  lequel 
les  éléments  du  cyanogène  ont  formé  avec  le  fer  un  groupement  complexe, 
un  radical  composé. 

Prefanlloa. 

On  peut  obtenir  une  dissolution  d’acide  hydroferrocyanique  en  faisant 
passer  un  courant  d’acide  sulfhydrique  dans  de  l’eau  qui  tient  en  suspen- 
sion du  cyanoferrure  de  plomb. 

Pb*Cj(ïFe  -f  2HS  = 2PbS  -j-  H»Cy>Fe. 

GyaDoTerrare  de  plomb. 

H.  Posselt  a indiqué,  {>onr  préparer  l’acide  hydroferrocyanique,  la  mé- 
thode suivante  dont  l’exécution  est  très  facile. 

On  fait  bouillir  séparément  et  on  laisse  refroidir  à l’abri  du  contact  de 
l’air,  de  l’acide  chlorhydrique  et  une  dissolution  de  cyanoferrure  de  po- 
tassium. On  mêle  ensemble  les  liqueurs  froides  et  privées  d’air,  puis  on  y 
ajoute  quelques  gouttes  d’éther.  L’acide  hydroferrocyanique , qui  n’est 
pas  soluble  dans  le  liquide  éthéré , se  précipite  presque  aussitôt  en  petits 
cristaux  blancs , ou  en  une  masse  épaisse  si  les  dissolutions  sont  concen- 
trées. Ces  cristaux  sont  jetés  sur  un  filtre,  comprimés  et  dissous  dans  une 
très  petite  quantité  d’alcool  auquel  on  ajoute  assez  d’acide  sulfurique 
pour  précipiter  le  sel  de  potasse  qui  aurait  pu  échapper  à la  réaction. 
La  dissolution  est  mélée  de  nouveau  avec  de  l’éther  qui  en  précipite 
l’acide  hydroferrocyanique  : il  ne  reste  plus  qu’à  laver  le  précipité  avec 
de  l’alcool  mêlé  d’éther , et  à le  dessécher  dans  le  vide  à côté  d’un  vase 
rempli  d’acide  sulfurique. 

On  obtenit  aussi  l’acide  hydroferrocyanique  en  belles  paillettes  blan- 
ches et  nacrées , en  décomposant  le  cyanoferrure  de  potassium  par  l’a- 
cide sulfurique , et  en  agitant  la  dissolution  avec  son  volume  d'alcool 
concentré,  qui  dissout  l’acide  hydroferrocyanique,  et  laisse  un  résidu  de 
sulfate  de  potasse.  La  dissolution  alcoolique,  mélée  avec  un  peu  d’éther, 
laisse  bientôt  déposer  de  beaux  cristaux  incolores  d’acide  hydroferro- 
cyanique. 

GÉRlélULITÉS  Sim  LES  CYANOFERRimES.  MtClfFe. 

Les  cyauoferrures  alcalins  et  terreux  sont  tous  solubles  dans  l’eau,  et 
d’une  couleur  jaune  plus  ou  moins  foncée.  Ils  n’exercent  aucune  action 
sur  le  tournesol.  Ils  sont  sans  odeur,  et  n’agissent  pas  sensiblement  sur 
l’économie  animale  ; ils  diffèrent  donc  sous  ce  rapport  des  cyanures  sim- 
ples. Les  cyanofemires  de  potassium  et  de  sodium,  par  exemple , peu- 
vent être  administrés  à lu  dose  de  30  à UO  grammes  et  agissent  seulement 
comme  purgatifs. 

Les  cyanoferrurcs  ne  sont  décomposés  par  les  acides  qu’avec  Icn- 
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tenr.  On  peut  les  faire  bouillir  avec  l’eau  sans  les  dto)raposer.  L’air  ne 
les  altèfe  pas.  Ix)rsqu’on  sourtict  un  cyanoferrure  alralin  à l’action  d’une 
chaleur  rouge,  le  cyanure  de  fer  qu’il  contient  est  seul  détruit,  tandis 
que  le  cyanure  alcalin  résiste,  et  peut  sonveiit  être  obtenu  pur  en  trai- 
tant la  masse  calcinée  par  l’eau. 

La  présence  du  fer  ne  peut  être  démontrée  dans  les  cyanoferrures  que 
par  les  réactifs  qui  les  décomposent  complètement. 

Les  cyanoferrures  solubles  peuvent  se  combitier  avec  d’autres  cya- 
noferrures : c’est  ainsi  que  lorsqu’on  verse  dans  une  dissolution  con- 
centrée d’un  sel  de  chaux  , de  barite , de  strontiane , de  magmisie,  d’am- 
moniaque , une  dissolution  de  cyanoferrure  de  potassium , on  obtient 
un  précipité  blanc,  cristallin,  peu  soluble,  formé  par  la  combinaison 
d’équivalents  égabx  des  cyanoferrures  de  calcium  , de  barium,  etc.,  et 
de  cyanoferrure  de  jwtassium.  Cette  réaction  est  utile  à connaître  dans 
les  analy.ses,  car  elle  pourrait  faire  confondre  les  sels  terreux  avec  cer- 
tains sels  des  quatre  dernières  sections.  Aussi  pour  éviter  la  production 
des  cyanoferrures  doubles,  a-t-on  le  soin  d’étendre  les  dissolutions  sa- 
lines d’une  grande  quantité  d’eau,  lorsqu’on  cherche  à apprécier  au 
moyen  du  cyanoferrure  de  potassium  la  nature  du  métal  que  ces  disso- 
lutions contiennent. 

Le  cyanoferrure  de  potassium  s’unit  aussi  au  chlorure  de  potassium. 
On  trouve  quelquefois  des  cristaux  de  ce  sel  double,  dans  les  usines  où  l’on 
fabrique  le  cyanoferrure  de  potassium.  11  est  probable  que  les  autres  cya- 
nofeiTures  peuvent  également  s’unir  aux  chlorures. 

L’hydrofernxiyanate  d’ammoniaque  se  combine  avec  le  chlorhydrate 
d’ammoniaque , et  produit  de  grands  cristaux  jaunes , inaltmbles  à 
l’air  , formés  d’équivalents  égaux  de  ces  deux  sels. 

Parmi  les  cyanoferrures  métalliques , ceux  des  quatre  dernières  sections 
sont  en  général  insolubles;  ils  sont  décomposés  parla  chaleur,  dégagent 
de  l’azote  et  laissent  des  carbures  métalliques  ou  des  mélanges  en  propor- 
tions définies  de  carbone  et  de  métaux. 

cvANOFEnnunE  de  potassium.  K^Cy'Fe,3HO. 

Ce  composé  est  connu  dans  le  commerce  sous  les  noms  de  prussiate  de 
potmfe,  prmsinte  ferruré  de  potasse. 

Ce  sel  cristallise  avec  une  grande  facilité  en  prismes  à quatre  pans  rac- 
courcis, d’une  couleur  jaune-citron,  ou  en  tables  dont  la  forme  primitive 
est  l'octaèdre.  Sa  saveur  d’abord  sucrée  devient  bientôt  amère  et  salée.  Il 
est  inaltérable  à l’air;  l’eau  froide  en  dissout  le  quart  de  son  poids  et  l’eau 
bouillante  peut  en  prendre  jusqu’à  la  moitié  de  son  poids  : il  est  insolu- 
ble dans  l’alcool,  qui  le  précipite  de  sa  dis.solution  aqueuse. 

Lorsqu’on  l’expose  à l’action  d’nne  température  qui  ne  dépasse  pas 
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200“,  il  se  déshydrate  romplélemeiit  et  perd  12,82  ponr  relit  d’eau  ; 
cette  perle  correspond  exactement  ii  3 équivalents  d’eau.  La  formule  du 
cyanofernire  cristallisé  est  donc  K>Cy3Fe,3HO.  En  supposant  que  l’hy- 
drogéne  do  cette  eau  est  comliiné  au  cyanogène , et  que  l’oxigèiie  est 
uni  au  potas.siuin  et  au  fer,  le  cyanoferrure  de  potassium  pourrait  être 
considéré  comme  un  hydrofemx’vanate  anhydre  de  potasse  et  de  fer  : 
(KO,HCy)»,(FeO,HCy).  ’ 

Si,  au  lieu  de  chauffer  le  cyanoferrure  de  potassium  entre  100  et200",  on 
le  port}  au  rouge , on  le  décompose  en  cyanure  de  potassium , en  car- 
bure de  fer  et  en  azot'.  Certains  corps  oxidants , tels  que  le  (chlore  et 
l’acide  azotique,  le  diangent  en  cyanoferride  de  potassium. 

L’oxigène,  l’air,  le  bi-oxide  de  manganèse,  etc.,  transforment,  au  rouge 
sombre,  le  cyanure  de  potassium  contenu  dans  le  cyanoferrure,  en  cya- 
nate  de  potasse.  (V.  Urée.) 

Lorsqu’on  fait  chauffer  le  cyanoferrure  de  potassium  avec  un  excès 
d’acide  sulfilrique  étendu  d’eau,  il  se  piwliiit  de  l’acide  cyanliydrique  qui 
distille  ; la  liqueur  retient  du  sulfate  de  pota.s.se  et  il  se  précipite  nn 
composé  particulier  qui  a pour  formule  (KCy),(FeCy)*. 

L’acide  sulfurique  concentré  décompose  à chaud  le  cyanoferrure  de 
potassium , produit  un  dégagement  d’oxide  de  carbone  qui  est  pur,  et  tm 
résidu  formé  de  sulfates  de  potasse , de  fer  et  d’ammoniaque.  D’après 
M.  Fownes,  cette  réaction  permettrait  de  préparer  l’oxide  de  carbone  avec 
facilité.  L’acide  sulfurique  concentré  et  froid  parait  contracter  une  véri- 
table combinaison  avec  le  cyanoferrure  de  jiotassiiim. 

Si  l’on  fait  chauffer  du  cyanoferrure  de  potassium  avec  du  bi-oxide  de 
mercure,  il  se  forme  de  la  potasse,  du  peroxide  de  fer  qui  se  pn^ipite,  et 
du  cyanure  de  mercure  qui  se  dépose  par  le  refroidissement  de  la  liqueur. 

L’iode  se  dissout  en  grande  quantité  dans  la  di.ssolution  do  cyanofer- 
rure de  iKitassium  , et  produit  d’aliord  , d’après  M.  Preuss  , une  combi- 
naison d’iodure  de  potassium  et  de  cyanoferrure  de  potassium  ; si  on 
chauffe  cette  dissolution,  U se  dégage  en  abondance  de  l’iodure  de  cya- 
nogène. 

PrÿparailOD. 

Lorsqu’on  verse  du  sulfate  de  fer  dans  une  dissolution  de  cyanure  de 
potassium,  il  se  forme  d’abord  un  précipité  jaune  de  protocyanure  de  fer 
qui  disparaît  dans  un  excès  de  cyanure  de  potassium  , et  l’on  obtient, 
par  l’évaporation  des  liqueurs,  du  sulfate  de  potasse  et  du  cyanoferrure  de 
potassium  : 3KCy  -f-  FeO,S03  = KiCy’Fe  -}-  KO,SO^. 

On  produit  encore  du  cyanofeiTure  de  i>otassiuin  ; 

!•  En  dé'composant  le  bleu  de  Prassi;  par  la  potasse  ; . 

2°  Eu  calcinant  légèrement  le  cyanoferride  de  potassium  ; . 
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3*  En  traitant , par  l'acide  cyanhydrique  ou  par  le  cyanbydrate  d’am- 
nioniaque , un  mélange  de  potasse  et  d’oxide  de  fer  ; 

U'  En  décomposant  au  rouge,  et  en  présence  du  fer,  par  le  carbonate  de 
potasse , les  matières  azotées  d'origine  animale  ou  les  charbons  azotés 
provenant  de  la  calcination  de  la  fibrine , de  la  gélatine,  etc.  ; 

5*  En  faisant  passer  de  l’air  sur  un  mélange  de  charbon  et  de  carbonate 
de  potasse,  et  en  traitant  le  produit  qui  résulte  de  cette  réaction  par  de 
l'oxide  ou  du  carbonate  de  fer. 

Ces  deux  derniers  procédés  sont  les  seuls  que  l'on  emploie  da  ns  les  arts  ; 
nous  les  examinerons  avec  quelques  détails. 

FABRICATION  DU  CTANOFERRURE  DE  POTASSIUM  AVEC  LES 
MATIÈRES  ANIMALES. 

L’opération  s'exécute  dans  des  cornues  de  fer  ou  de  foute,  d’une 
forme  à jieu  près  semblable  à celles  qui  servent  à préparer  le  gaz  de  la 
bouille.  Ces  cornues  s’altèrent  rapidement  : elles  donnent  une  partie  du 
fer  qui  doit  entrer  dans  la  comjK)sition  des  cyanoferrures.  Quelques  fa- 
bricants, pour  empêcher  l’altération  de  leurs  cornues , ajoutent  du  fer 
au  mélange  de  matières  animales , de  charbon  azoté  et  de  carbonate  de 
potasse. 

Lorsqu’au  bout  de  trois  ou  quatre  heures  de  calcination , la  masse  est 
devenue  molle,  on  la  retire  des  cornues  et  on  l’enferme  dans  des  étouf- 
foirs  où  elle  se  refroidit.  Cette  pratique  a pour  but  de  soustraire  la  masse 
chaude  à l’action  de  l’air  humide  qui  altère  rapidement  les  cyanures  et 
forme  de  l’ammoniaque  à leurs  dépens. 

La  masse  , après  sa  calcination , ne  contient  pas  de  cyanofemire  de 
potassium , la  température  à laquelle  elle  a été  exposée  étant  plus  que 
suffisante  pour  détniire  ce  sel  ; mais  elle  renferme  une  grande  quantité 
de  cyanure  de  potassium , mêlée  à du  fer  très  divisé  ou  à du  carbure  de 
fer,  à une  proportion  considérable  d’un  charbon  plus  ou  moins  azoté, 
et  à du  carbonate  de  potasse. 

Si  on  lessivait  cette  masse  avec  de  l’eau  froide , elle  ne  donnerait  que 
du  cyanure  de  potassium  sans  cyanoferrure  ; mais,  en  la  chauffant  pen- 
dant plusieurs  heures  dans  l’eau  au  contact  de  l’air,  elle  absorbe  rapide- 
ment l’oxigène,  se  colore  en  jaune  et  contient  alors  une  grande  quantité 
de  cyanoferrure  de  potassium.  M.  Liebig,  qui  a donné  récemment  la 
théorie  de  la  fabrication  du  cyanoferrure  de  potassium  , admet  que  le 
cyanure  de  potassium , en  présence  du  fer  métallique , absorbe  l’oxigène 
de  l’air,  donne  naissance  à de  la  potasse  , tandis  que  le  cyanogène  se 
porte  sur  le  fer  et  le  dissout  pour  former  du  cyanoferrure.  En  l’absence 
de  l’air,  l’eau  serait  décAimposée,  etl’oxidation  du  cyanure  de  potassium 
aurait  lieu  |>ar  l’oxigènede  l’eau,  tandis  que  l’hydrogène  se  dégagerait. 
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liqueurs  sont  soumises  il  l’évajmratioii,  i;l  le  cyaiiolerrure  de  potas- 
sium se  dépose  lorsque  les  dis.solutions  sont  suffisamment  concentrées  ; 
ce  sel  est  purifié  des  sels  étrangers  par  plusieurs  cristallisations  succes- 
sives. Pour  rendre  la  production  du  cyanolérrure  plus  facile,  M.  Liebig 
conseille  d’introduire  dans  la  masse,  après  la  calcination,  une  certaine 
quantité  de  fer,  ou  bien  de  précipiter  le  tiers  du  cyanure  de  potassium 
par  du  sulfate  de  fer,  et  d’ajouter  à ce  mélange  les  deux  autres  tiers  du 
cyanure  mis  en  réserve  : on  évapore  les  liqueurs  ; il  se  sépare  d’abord 
du  sulfate  de  potasse,  et  ensuite  du  cyanoferrure  de  potassium.  Toute- 
fois le  sulfate  de  fer  a l’inconvénient  de  transformer  en  sulfate  de  potasse 
une  quantité  équivalente  de  carbonate  alcalin,  ce  qui  est  une  perte  pour 
le  fabricant. 

L’addition  de  fer  a aussi  pour  objet  de  décomposer  et  de  transformer  en 
sulfure  de  fer,  le  sulfure  de  potassium  qui  se  forme  soit  par  l’action  du 
soufre  contenu  dans  les  matières  animales  sur  le  carbonate  de  potasse, 
soit  par  la  réduction  du  sulfate  de  {lotasse  sous  l’influence  du  charbon  ; 
ce  sulfure  de  potassium  s’opposerait  à la  cristallisation  du  cyanoferrure. 

100  parties  de  carbonate  de  potasse  fournissent  15  à 20  parties  de 
C3ranoferrure  de  potassium. 

Lorsque  les  eaux-mères  provenant  de  plusieurs  opérations  successives 
contiennent  une  trop  grande  quantité  de  corps  étrangers  pour  servir  de 
nouveau  à la  fabrication  du  cyanoferrure  de  potassium , on  peut  les 
uLliser  dans  les  savonneries. 

FABRICATION  DU  CYANOFERRURE  DE  POTASSIUM  AU  MOYEN 
DE  l’azote  de  l’air. 

L’azote  libre  s’unit  directement  au  carbone  pour  produire  du  cyano- 
gène , lorsqu’on  le  fait  passer,  à une  température  rouge,  sur  un  mélange 
de  charbon  et  de  carbonate  de  potasse.  Cette  observation  importante , 
faite  par  M.  Desfosses  , est  devenue  la  base  d’un  nouveau  mode  de  fabri- 
cation du  cyanoferrure  de  potassium. 

&IM.  Possoz  et  Boissière  sont  parvenus  à fabriquer  industriellement  les 
cyanures,  en  remplaçant  les  matières  animales  par  l’air  atmosphérique. 
Leurs  procédés  de  fabrication  sont  arrivés  à un  tel  degré  de  perfection  , 
que  le  carbonate  de  potasse  fournit  sous  le  même  poids,  avec  l’azote  de 
l’air,  plus  de  cyanure  de  potassium  qu’avec  les  matières  animales. 

M.  Possoz  a établi  à Newcastle  une  usine  où  l’on  fabrique  chaque  jour 
mille  kilogrammes  environ  de  prussiate  de  potasse  par  ce  nouveau 
procédé. 

Nous  donnons  dans  l’atlas  (pl.  2U,  flg.  1)  le  dessin  de  l’appareil  em- 
ployé par  MM.  Possoz  et  Boissière;  nous  allons  en  décrire  ici  le  principe , 
et  nous  citerons  même  quelques  nombres  qui  donneront  une  idée  de  l’im- 
portance de  cette  nouvelle  fabrication. 
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L’air,  avant  d’arriver  sur  le  mélange  de  eliarliun  de  U>is  et  de  carbo- 
nate de  i>otasse,  doit  être  porté  à une  lemfxirature  très  élevée  ; il  tra- 
verse d'abord  une  couche  de  cok<!  incandescent,  où  la  plus  grande  partie 
de  son  oxigène  se  change  en  oxide  de  carbone.  De  la,  il  est  porté  par 
des  appareils  d’aspiration  sur  le  mélange  de  cliarbon  et  de  carbonate 
de  potasse  que  l’op  nomme  charbon  potusté  et  qui  est  }>lacé  dans  des 
carneaux  en  briques  chauffés  au  rouge  orangé  suF  une  longueur  de  plus 
de  3 mètres.  Le  courant  d’air  est  maintenu  pendanX  dix  heures.  L’opé- 
ration est  continue , et  chaque  appareil  est  chargé  toutes  les  demi-iieures 
avec  une  mesure  i-eprésentant  15  kilogrammes  de  charbon  de  bois  sec , 
contenant  en  moyenne  25  p.  100  de  potasse  supposée  pure  et  anhydre. 
On  retire , après  chaque  demi-heure  , une  (juantiU;  de  charbon  cyaiiuré 
correspondant  à la  proportion  de  [cliarbon  {lotassé  qu’on  a inb'oduite 
dans  l’appareil  ; on  le  chauffe  dans  un  réservoir  eu  fer,  avec  de  l’eau  et 
du  fer  sjiatliique  (carbopale  de  fer  natif)  réduit  en  poudre.  Les  char- 
bons lessivés  rentrent  dans  1a  fabrication  : les  liqueui's  décantées  ou  fil- 
trées donnent , par  l’évaporation  et  le  refroidissement,  du  cyanoferrure 
de  potassium  d’une  grande  pureté.  Chaque  cristallisoir  contient  de  5 à 8 
mille  kilogrammes  de  prussiatc  de  potasse. 

En  24  heures,  chaque  appareil  est  chargé  avec  720  kilogrammes 
de  charlam  potassé  sec , composé  de  460  kilogrammes  de  charbon  de 
bois  et  260  kilogrammes  de  carbonate  de  potasse.  Pendant  l’opération, 
plus  de  la  moitié  du  charbon  disparaît  par  oxidatiou  et  cyanuration. 

Il  reste  dans  les  eaux-mères  du  pru.ssiate  une  quantité  considérable 
de  carbonate  de  potasse  qui  sert  à préparer  dt:  nouveau  le  charbon  [xitassé. 

720  kilogrammes  de  charbon  potassé  produisait  70  kilogrammes  de 
cyanoferrure  de  potassium  ; mais  la  mise  en  feu,  les  interruptions  de  tra- 
vail, les  déchets,  etc.,  ne  permetteYit  pas  de  compter  sur  une  produc- 
tion nette  de  plus  de  50  kilogrammes  par  jour.  Aussi  pour  une  proiluctiou 
de  1000  kilogrammes  par  vingt-quatre  heui-cs,  on  a établi  vingt-quatre 
appareils , dont  vingt  sont  toujours  en  plein  travail , deux  prêts  à fonc- 
tionner, et  deux  en  réparation. 

Voici , d’après  M.  Possoz,  le  compte  de  revient  de  rusinc  de  Newcastle, 
en  1846,  pour  1000  kilogrammes  de  cyanoferrure  de  potassium  revenant 
à 1 fr.  86  c.  le  kilogramme. 

7000  k>l.  dn  charbon  de  bois  concassé  à 2 fr.  50  les  100  kil.  175  fr. 


1000  kil.  de  potasse  d’Amérique  ù 50  fr.  les  100  kil 500 

30  tonnes  de  coke  à 8 fr 240 

20  tonnes  de  houille  à 2 fr.  50 50 

1 tonne  de  carbonate  de  fer  pulvérisé 25 

Main-d'œuvre,  120  hommes  et  enfants 37.5 


KiitrcUen  cl  usé  du  matériel , frais  généraux  et  intérêts  . . 500 

1865fr. 
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Le  coke  polassi-  produit  beaucoup  moins  de  cyanure  ((ue  le  charbon 
de  bois.  On  peut  substituer  le  carbonate  de  soude  à celui  de  potasse,  mais 
pour  obtenir  les  mêmes  résultats  il  faut  une  temptirature  beaucoup  plus 
élevée. 

D'après  MM.  Possoi  et  fioissière  la  vapeur  d’eau  ue  favorise  pas  la  for- 
mation des  cyanures;  l’azote  pur  produit  au  contraire  , avec  le  charbon 
potassé,  de  graudes  quantités  de  cyanure  de  poUissiuin. 

Quand  on  considère  que  la  fabrication  du  prussiale  de  potasse  emploie 
en  France  S millions  de  kilogrammes  de  matières  animales,  et  que  les 
besoins  sans  cesse  croissants  de  la  teinture  tendent  à augmenter  encore 
cette  quantité,  un  ne  peut  s’empêcher  d’être  frappti  des  avantages  que  l’a- 
griculture devra  retirer  de  la  belle  application  industrielle  de  MM.  Bois- 
sière  et  Possoz;  on  pourra  désormais  employer  a la  production  des  en- 
grais, les  matières  animales  que  détruit  le  procédé  ordinaire^de  fabrication 
du  cyanoferrure  de  potassium.  Nous  ferons  observer  cependant  que  la 
consommation  du  charbon  étant  très  considérable,  la  fabrication  ilu 
prussiate  de  potasse,  au  moyen  de  l’air,  ne  saurait  être  économiquement 
pratiquée  que  dans  les  localités  où  le  combustible  est  à bou  marché. 

Le  cyanoferrure  de  potassium  sert  à préparer  l’acide  cyanhydrique  mé- 
dicinal, le  cyanure  de  mercure,  le  cyanoferride  de  potassium,  l’un’fe  ar- 
tificielle, etc.  La  teinture  en  bleu  dit  Dieu  de  France,  la  fabrication  du 
bleu  de  Prusse  et  la  dorure  galvanique  en  consomment  de  grandes  quan- 
tités. 

Le  cyanoferrure  de  potassium  est  un  des  réactifs  les  pl  us  utiles  dans  l’a- 
nalyse. Il  sert  à reconnaître  les  métaux  et  à lesdistinguerles  uns  des  autres. 

Lorsqu’on  verse  du  cyanoferrure  de  potassium  dans  des  dissolutions 
métalliques , il  se  forme  des  cyanoferrures  insolubles,  dont  la  couleur  est 
souvent  caractéristique.  Ces  cyanoferrures  correspondent,  par  leur  com- 
position , au  cyanoferrure  de  potassium  employé  pour  la  précipitation  ; 
le  potassium  est  remplacé  par  le  métal  qui  est  précipité.  L'équation  sui- 
vante exprime  d’une  manière  générale  la  décomposition  des  sels  des  quatre 
dernières  sections  par  le  cyanoferrure  de  potassium  : 

KKy>Ve  -f  2.\IO,A  = 2(KO,A)  -f 

On  voit  que,  dans  cette  double  décomposition , le  potassium  est  le  seul 
élément  mobile. 

Quelques  métaux,  tels  que  le  fer,  |e  cobalt,  produisent,  avec  le  cyaijo- 
ferrure  de  potassium  , des  réactions  spéciales  qui  seront  examinées  plus 
loin. 

Nous  donnerons  ici  un  tableau  dans  lequel  se  trouvent  inscrites  les  cou- 
leurs des  précipités  formés  par  le  cyanoferrure  de  potassium  dans  les  dis- 
solutions métalliques. 
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CoaleuTi  Met  Drécipliét  formé»  por  le  cj^onofemire  de  pouttlnai 
daat  let  dfttoiuUont  raéuiit^oet. 

Sels  de  magnésiumt  calcium,  strontium,  barium.  — Précipité  cristallin 
dans  les  liqueurs  très  concentrées  ; pas  de  précipité  dans  les  liqueurs  éten* 
dues. 

Yttrium.  — Précipité  blanc,  pas  de  précipité  avec  l’acétate. 

Cérium.  — Précipité  blanc. 

Lanthane.  — Précipité  blanc. 

Thurinium.  — Précipité  blanc. 

Zirconium.  — Jaune  serin , soluble  dans  un  excès  de  réactif. 
Manganèse.  — Blanc , devenant  ensuite  rose. 

Protoxide  de  fer.  — Blanc , bleuissant  à l’air 
Peroxide  de  fer.  — Bleu  foncé. 

Etain.  — Blanc. 

Zinc.  — Blanc. 

Cadmium.  — Blanc. 

Cobalt.  — Vert  d’herbe. 

Nickel.  — Vert-pomme. 

Chrome.  — Vert-gris. 

Molybdène.  — Brun  foncé. 

Vanadium.  — Jaune  tirant  sur  le  vert. 

Antimoine.  — Blanc. 

Titane.  — Rouge-brun , soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Sels  d’uranium.  — Couleur  de  sang. 

Bismuth.  — Blanc. 

Protoxide  de  cuivre.  — Blanc. 

Bi-oxide  de  cuivre.  — Cramoisi. 

Plomb.  — Blanc. 

Bi-oxide  de  mercure.  — Blanc , se  décomposant  rapidement  en  bi- 
cyanure  de  mercure  soluble , et  protocyanure  de  fer  qui  bleuit  à l’air. 
Argent.  — Blanc , qui  bleuit  à l’air. 

Palladium.  — Olive. 

Or.  — Blanc. 


CYANOFERRUBE  DE  soDiDM.  Na*Cy*Fe,12HO. 

Ce  sel  se  prépare  comme  le  cyanoferrure  de  potassium  ; il  cristallise  en 
prismes  à k pans  à sommets  dièdres  ; il  est  jaune  et  s’efiQeurit  dans  l’air 
sec. 


ACIDE  HYDEOFERKICYANKHE 
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UYDBOFERBOCYANATE  d’ammomaque.  (AzH»,HCy)*,FeCy,HO. 

Ce  sel  est  peu  stable , soluble  dans  l’eau  , insoluble  dans  l'alcool  ; 
quand  on  évapore  sa  dissolution  au  contact  de  l’air,  il  se  dégage  du 
ejanfaydrate  d’ammoniaque , et  il  se  forme  un  dépdt  de  protocyanurc  de 
fer  qui  se  change  en  bleu  de  Pruase. 

CVANOPERRÜRK  DE  BARIUM.  Ba’Cy*Fe,6IIO. 

Ce  composé  est  soluble  dans  l’eau;  il  cristallise  en  prismes  rectangu- 
laires à quatre  pans  qui  s’eflleurissent  au  contact  de  l’air.  Il  se  combine 
avec  le  cyanoferrure  de  potassium  et  forme  un  composé  représenté  iiar 
la  formule  suivante  : (K'Cy^Fe),(Ba>C>-Fe),6H0.  Cette  composition  a été 
déterminée  par  MM.  Duflos  et  Mosander. 

CYANOFERRURE  DE  CALCIUM.  Ca’Cy*Fe,12HO. 

Le  cyanoferrure  de  calcium  est  très  soluble  dans  l’eau  ; il  cristallise  en 
gros  prismes  quadrilatères  colorés  eji  jaune,  qui  s’elineurissent  facile- 
ment; il  se  combine  avec  le  cyanoferrure  de  potassium,  et  donne  un 
composé  représenté  par  la  formule  (K*Cy’Fe),(Ca*Cy’Fe). 

CYANOFERRURE  DE  MAGNÉSIUM.  MgîCy»Fe,10I10. 

Ce  sel  est  jaune;  il  cristallise  en  petits  prismes  ordinairement  groupés 
en  étoiles  et  qui  sont  déliquescents  ; il  peut  se  combiner  avec  le  cya- 
noferrure  de  potassium  comme  les  cyanofernires  précédents. 


ACIDE  nVDnOFEBRICVANIQUE.  IIHty^Fc*. 

En  examinant  l’action  du  chlore  sur  le  cyanoferrure  de  potassium , 
M.  L.  Gmelin  a découvert  un  nouveau  sel  que  l’on  nomme  Cyanoferride  de 
poiamum  : > 

2(KiCyiFe)  + Ü = KCI  + K>Cy»Fc». 

Cyanoferride  de'poUMJum? 

Si  1 on  traite  le  cyanoferride  de  potassium  par  un  sel  de  plomb , il  se 
fonne  du  cyanoferride  de  plomb  : K>Cy«Fe*  -f  3PbO  A = îlKO  Al  + 
Pb*Cy*Fe’.  . v • 

Le  cyanoferride  de  plomb  décomposé  par  l’acide  sulfliydrique  produit 
de  l’acide  hydroferricyanique  . 

Pb»Cï«Fe»  + 3H.S  *=.  3Pb.S  + HJCy*Fe*.  ; 


II. 


Aciik*  hydrufrirlcyaniqiie. 
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CYANOrERHlDE  DK  POTASSIUM. 

l/tici(lelijdpofcrricyanique  est  soluble  (Ihiis  l’eau  et  peut  ùtreobUînu  en 
cpistaux  d’un  aspect  rougeAtre  ; sa  saveur  est  acide  et  suivie  d’un  arrière- 
goût  astringent  ; sa  dissolution  est  brune.  L’acide  bydrofeiTicyanique 
décompose  les  carbonates  avec  effervescence.  Les  autres  propriétés  de  cet 
acide  sont  à peine  connues. 

L’acide  hydrofen-icyanique  peut  être  considéré  comme  une  combinai- 
son d’acide  cyanhydrique  avec  lesesquicyanuredefer:  HHIy'Fe»  = SHCy 
-f-  Fe’Cy’,  ou  bien  comme  une  combinaison  de  trois  équivalents  d’bydro- 
gène  avec  un  radic4il  liypotliétique  Cy®Fe*  nommé  ferricycinogène , qui, 
ou  se  combinant  avec  3 équivalents  de  métal , produirait  les  cyanoferrides 
ou  ferricyanuret , ll®Cy'’Fe^. 

Cet  acide , versé  dans  une  dissolution  métallique , réagit  sur  3 équiva- 
lents d’oxide  pour  foi-mer  des  cyanoferrides  ; il  se  comporte  donc  coomie 
un  acide  tribasique  ; H^Cy®Fe  + 3(MO,A)  = 3A,HO -|-M>Cy«Fe». 

CYANOFEnniDES.  M*Cy®Fc*. 

Les  cyanoferrides  peuventétre  représentés  dans  leur  composition  par  des 
cyanures  métalliques  combinés  au  scsquicyanure  de  fer,  ou  par  des  com- 
binaisons de  métaux  avec  le  ferricyanogène  : M’Cy‘T’e®=  (MCy)’,(Fe*Cy’]. 

Les  ferricyanures  ne  présentent  aucune  des  propriétés  caractéristiques 
des  cyanures  ou  des  sels  de  fer  ; ils  n’exercent  pas  d’action  st-nsible  sur 
l’économie  animale:  ces  faits  s’expliquent  mieux  dans  la  théorie  des  cya- 
noferrides que  dans  celle  des  cyanures  doublts. 

Le  cyanoferride  de  potassium  est  le  seul  cyauoferride  dont  les  proprié- 
tés aient  été  examinées  aveu  soin. 

CYANOFERRIDE  DE  POTASSIOU.  K*Cy*Fe*. 

Ce  sel  est  appelé  so\x\  enifciTicymuràdepolassium  ou  sel  rouge  de  Gmelin. 

On  le  prépare  en  traitant  par  le  chlore  une  dissolution  de  cyanofer- 
rure  de  potassium  jusqu’à  ce  que  la  liqueur,  essayée  de  temps  en  temps, 
et  étendue  d’une  grande  quantité  d’eau , cesse  de  former  un  précipité 
dans  les  sels  de  fer  au  maximum.  La  dissolution  laisse  déposer  par  la 
concentration  et  le  refroidissement  de  beaux  prismes  rliomboldaux , 
d’un  jaune  rouge,  qui  sont  toujours  anhydres;  ces  cristaux  sont  inalté- 
rables à l’nir  , solubles  dans  38  p.  d’eau  froide  et  beaucoup  plus  solubles 
dans  l’eau  bouillante  : ils  sont  presque  insolubles  dans  l’alcool.  Ces  cris- 
taux sont  quelquefois  «'couverts  d’une  poudre  verte  qui  n’est  autre  chose 
que  du  cyanure  de  fer  magnétique  (FeCy,Fe*Cy’)  ; on  les  en  débarrasse 
facilement  en  les  faisant  reilissoudre  dans  de  l’eau  bouillante,  à laquelle 
on  ajoute  une  très  jielite  quantité  de  potasse  qui  décompose  le  cyanure 
magnétique  ; la  liqueur  liltré-e  laisse  déposer  des  cristaux  très  purs  de 
cyanoferride  de  potassium.  On  pourrait  également  purifier  le  cyauofer- 
ride  de  potassium  eu  le  faisant  cristalliser  dans  l’eau  ft  plusieurs  reprises. 
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Selon  M.  Kramer,  on  peut  aussi  préparer  le  cyaiioferride  de  potassium 
en  décomposant  le  bleu  de  Prusse  par  l’iiypochlorite  de  chaux. 

Ce  cyanoferridc  est  ramené  à l’état  de  cyanoferrure  par  l’action  d’une 
chaleur  modérée  ; l’hydrogène  sulfuré , plusieurs  métaux , tels  que  le 
cuivre,  le  fer,  le  plomb,  l’argent,  le  mercure,  peuvent  aussi  opérer  cette 
réduction. 

M.  Boudault  a reconnu  que  le  cyanoferride  de  potassium  joue,  en  pré- 
sence de  la  potasse,  le  rôle  d’Olin  corps  oxidant  énergique.  Un  mélange  de 
ces  deux  corps  donne  avec  les  sels  de  manganèse,  de  plomb,  d’étaiii,  etc., 
(les  peroxides  de  <*s  divers  métaux  ; le  cyanoferride  est  alors  ramené  à 
l'état  de  cyanoferrure. 

Le  cyanoferride  de  potassium  forme  dans  les  dissolutions  métalliques 
des  précipités  dont  la  œuleur  est  souvent  caiTtctéristiijne,  et  dans  lesquels 
les  3 équivalents  de  potassium  sont  remplacés  par  3 (iquivalents  du  métal 
que  l’on  précipite. 

Nous  indiquerons  ici  la  couleur  de  quelques  uns  de  ces  précipités  : 

Sels  de  proloxide  de  fer.  — Bleu. 

— uranium.  — Brun-rougeAtre. 

— titane.  — Jaune-brunAtre. 

— manganèse.  — Gris-brunàtre  foncé. 

— eobail.  — Brun-rougeAtre  foncé. 

— nickel. — Brün-Jaunûtre.  ' 

— cuivre.  — Brun-jaunAtre  sale. 

— mercure.  — Jaune.  * 

— argent. — Jaune-orangé.  ’ ...  *■  ’ 

— bismuth  — Brun-jaunAtre. 

— îinc.  — Jaune-orangé. 

Le  cyanoferride  de  potassium  est  le  meilleur  réactif  que  l’on  puisse  em- 
ployer pour  caractériréf  un  sel  de  fer  au  minimum  qui  est  pnieipité  en 
bleu , tandis  que  les  sels  de  fer  au  maximum  ne  sont  pas  pnicipités. 

Le  cyanoferride  de  potassium  est  employé  depuis  quelques  années  à la 
fabrication  de  la  couleur  d\\e  H leu  de  France. 

Lorsqu’on  fait  chauffer  des  tissus  de  lin,  de  chanvre,  de  coton  du  de 
laine  dans  une  dissolution  de  cyanoferride  de  potassium  contenant  de  l’a- 
cide acétique,  il  se  forme  peu  A peu  une  matière  bleue,  sans  doute  identi- 
que avec  le  bleu  de  Prusse,  qui  se  fixe  solidement  sür  l’étoffe. 


Le  cyannferride  de  sodium  cristallise  en  prismes  d’un  rouge  rubis,  dé- 
liqueseents,  qui  ont  pour  formule  : K^y*Fe»,2Ht). 

Vm cyanoferride  de  barium  n’a  pas  été  obtenu  cristallisé.  Il  .se  combine 
avec  le  cyanoferride  de  |>olassium  et  forme  des  lamelles  hexagonales  d'un 
muge  très  foncé  <|ui  ont  pour  formule  : (K*Cy*Fe’),(BuT.y*Fe’). 


BLEU  DE  PRUSSE. 


zn 

Le  cyanoferride  de  calcium  cristallise  en  aiguilles  rouges;  sa  foiinuleest 
Ca’Cy«Fe»,lOHO. 

Le  eyanoférride  de  magnésium  se  présente  en  niasse  amorphe  d'un 
rouge  brun  ; Mg*Cy*Fé*,16H0. 

MhydroferricyaruUe  d'ammoniaque  cristallise  en  belles  tables  rhomboï- 
dales  d'un  rouge  rubis;  ce  sel  est  inaltérable  à l'air  et  beaucoup  plus 
stable  que  l'hydroferrocyanate  d'ammoniaque  ; il  contient  6 équivalents 
d’eau  de  cristallisation. 

D'après  MM.  Rammelsberg  et  Balard  , lorsqu'on  abandonne  à l'air  le 
précipité  formé  par  le  cyanure  de  potassium  dans  les  sels  de  manga- 
nèse , il  se  colore  et  se  dissout  dans  un  excès  de  cyanure  de  potassium. 
Cette  dissolution  laisse  déposer  par  la  concentration  et  le  refroidissement 
un  corps  cristallisé  en  longues  aiguilles , qui  correspond  au  cyanoferride 
de  potassium  ; sa  formule  est  ; K*Cy'Mn>.  11  présente  une  grande  insta- 
bilité , et  forme  dans  les  sels  de  proto.\ide  de  fer  un  précipité  d'un  bleu 
de  cobalt,  et  dans  les  sels  de  zinc  et  de  cadmium  un  précipité  rose. 

BLEU  DE  PRUSSE. 

Le  protocyanure  et  le  sesquicyanure  de  fer  peuvent  se  combiner 
entre  eux  en  plusieurs  proportions , et  s’unir  ensuite  à de  l'oxide  de  fer 
ouàdescyanuresdoublespour  fonnerdes  combinaisons  bleues,  auxquelles 
on  donne  le  nom  de  Bleus  de  Prusse. 

Le  bleu  de  Prusse  a été  découvert  en  1710  par  un  fabricant  de  Berlin, 
nommé  Diesbach  ; mais  le  procédé  de  préparation  du  bleu  de  Prusse  n’a 
été  publié  qu'en  1724,  par  Woodward,  chimiste  anglais. 

On  a proposé  plusieurs  procédés  pour  préparer  le  bleu  de  Prusse; 
celui  dont  on  se  sert  le  plus  souvent  consiste  à traikT  par  le  cyanofer- 
rure  de  potassium  un  sel  de  fer  au  maximum  légèrement  acide  : on  obtient 
un  précipité  bleu,  amorphe,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool,  qui 
prend  par  la  dessiccation  un  reflet  métallique  d'un  rouge  cuivre  ; ce  pré- 
cipité, bien  lavé  et  séché  à une  température  douce,  constitue  le  bleu  de 
Prusse  ordinaire. 

Au  lieu  d’employer  le  sulfate  ou  l’azotate  de  peroxide  de  fer,  M.  Liebig 
conseille  de  précipiter  par  le  cyanoferrure  de  potassium  le  sulfate  de  pro- 
toxide  de  fer,  et  de  traiter  le  précipité  d’abord  par  l’hypochlorite  de 
chaux,  et  ensuite  par  l’acide  chlorhydrique  faible  ; le  bleu,  après  avoir 
été  lavé,  est  d'une  nuance  pure  et  très  belle. 

Les  proportions  suivantes  sont  celles  qui  parai.ssent  donner  le  meilleur 
résultat  ; • 

10  parties  de  cyanoferrure  de  potassium  ; 

11  parties  de  sulfate  de  proioxkle  de  fer; 

1 partie  ; de  ctilorure  de  diaux  dis.sous  dans  100  p.  d'eau. 

6 parties  d'acide  ddorhydriqne  dans  100  p.  d'eau. 
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Le  bleu  de  Prusse  le  plus  pur,  desséché  dans  le  vide , a pour  composi- 
tion : (FeCy)*,(Fe*Cj>)*,9H0. 

Les  formules  suivantes  repnisentent  la  production  du  bleu  de  Prusse 
au  moyen  du  perchlorure  de  fer  et  du  sulfate  de  sesqui-oxide  de  fer  ; 
2(Fe*CI»)  -f-  3(K>CyîFe)  = 6KU  -f  (FeCy)»,(Fe’Cy>)>  ; 
2(FcW,3SO»)  + SfKJCy’Fe)  = 6(KO,SO*)  -|-  (FcCy)’,(Fe’Cy’)». 


Pour  obtenir  du  bleu  de  IVusse  pur,  on  doit  prendre  des  dissolutions 
de  fer  rendues  préalablement  acides. 

Vers  200  degrés,  le  bleu  de  Prusse  abandonne  de  l'eau,  du  cyanliydrate 
et  du  carbonate  d’ammoniaque,  un  |>eu  de  cyanogène,  et  laisse  (>our 
résidu  du  carbure  et  du  paracyanure  de  fer.  M.  Chevreul  a rt^mai-qué  que 
si  l'on  chauffe  le  bleu  de  Prusse  dans  le  vide  à une  temiiérature  modérée, 
il  se  dégage  du  cyanogène,  et  il  reste  un  résidu  de  protocyanure  de  fer. 
Lorsque  le  bleu  de  Prusse  est  bien  sec,  il  brûle  à l'air  par  le  contact  d'un 
corps  enflammé,  et  laisse  un  résidu  de  sesqui-oxide  de  fer.  La  cendre  du 
bleu  de  Prusse  du  commerce  est  toujours  alcaline. 

L’acide  azotique  décompose  complètement  le  bleu  de  Prusse  ; l'acide 
sulfurique  concentré  le  transforme  en  une  masse  blanche  et  gélatineuse, 
dont  on  peut  le  retirer  sans  qu’il  git  subi  d'altération  ; l’acide  chlorhy- 
drique concentré  et  froid  en  sépare  de  l’acide  hydroferrocyanique.  L’hy- 
drogène sulfuré,  le  fer  et  le  zinc  réduisent  le  bleu  de  Prusse  à l’état  de 
protocyanure  de  for. 

Le  bleu  de  Prusse  est  décomjiosé  parles  alcalis,  les  oxides  alcalino- 
terreux  et  par  l’ammoniaque:  il  forme  avec  ces  bases  du  sesqui-oxide  de 
fer  qui  se  précipite,  et  des  cyanoferrures  qu’on  peut  obtenir  en  cristaux , 
en  concentrant  la  dissolution.  La  réaction  est  représentée  par  l’<V]uation 
suivante,  dans  laquelle  MO  est  l’oxide  mis  en  contact  avec  le  bleu  do 
Prusse  ; 

(PeCy)',(FcïCy3)’  -f  6MO  =>  2Fc»0’  + (MV.y’Fe)’. 

Blru  (le  PruMr.  3 de  cyaitufrmirr. 

On  ubtient  ainsi  les  sels  suiv.anui  : 


Cyinofcrrnrc  de  potassium. K*Cy’Ke,3IIO  ; 

— de  sodium Na’Cy’Fe,12110; 

— de  barium Ba*Cy'*Fc,6HO  ; 

— de  strontium St’C.y’Fe; 

— de  calcium Ca*Cy’Fe, 12110; 

— de  magnésium MK*Cy*Fe,10IIO  ; 

Ilydroferrocyanate  d’ammoniaque  . . (Azll’,HCy)*,FeCy,IIO. 


Ce  dernier  composé  se  prépare  en  mettant  le  bleu  de  Prusse  en  contact 
avec  l’ammoniaque  liquide,  et  en  concentrant  ensuite  la  dissolution  dans 
la  machine  pncumati(|ue. 

On  trouve  quelquefois  dans  le  commerce  uu  bleu  de  Prusse  iiui  dotitic. 
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lorsqu’on  li-  décompose  par  la  potasse , uii  cyanorerrure  de  potassium  qui 
cristallise  en  jietits  cristaux  verts.  I>a  barite  et  l'ammoniaque  produisent 
épaleinent  des  cristaux  verts,  qui  se  distinguent  des  com|>osés  jaunes 
ordinaires  par  plusieurs  ]iropriétés.  Ces  composés  sont  probablement 
isomériques  avec  les  sels  jaunes;  on  ne  connaît  pas,  du  reste,  le  moyeu 
de  proiluire  d’une  manière  certaine  les  cyanoferrures  alcalins  de  la  mo- 
dilication  verte. 

L’oxide  de  mercure  que  l’on  fait  bouillir  avec  de  l’eau  et  du  bleu  de 
Prusse  donne  naissance  à du  cyanure  de  mercure,  qu’on  peut  faire  cris- 
talliser en  concentrant  la  dissolution  filtrée,  et  à un  précipité  dont  la 
composition  n’a  pas  encore  été  déterminée.  Celte  propriété  est  quelque- 
fois appliquée  à la  préparation  du  cyanure  de  mercure. 

D'après  M.  Hontliicrs,  le  bleu  de  Prusse  se  combine  avec  3 équivalents 
d’ammoniaque,  et  forme  un  composé  bleu,  très  stable,  qui  a pour  for- 
mule (FeCy)’,(Fe^y’)*,(AzH^)^,9Hü.  Cette  combinaison  se  prépare  en  ver- 
sant dans  une  dissolution  de  cyanoferrure  de  (xitassium  une  dissolution 
de  protochlorure  do  fer  dans  l'ammoniaque  liquide  on  excès.  Le  précipité, 
d’abord  blanc,  est  abandonné  au  contact  de  l’air  où  il  s'oxide  et  bleuit; 
on  le  met  ensuite  eti  contact  pendant  queU|ues  heures,  entre  60  et  80*, 
avecune  dissolution  de  tartrated’aromoniaque  quidissout  le  ses(|ui-oxide 
de  fer  avec  lequel  le  bleu  de  Prusse  ammoniacal  se  trouvait  mêlé.  Le  bleu 
de  Prusse  est  soluble,  même  à froid,  dans  le  tartrate  d’ammoniaque , tan- 
dis que  le  bleu  de  Prusse  ammoniacal  de  M.  Montliiers  est  au  contraire 
insoluble  dans  ce  sel. 

Le  bleu  de  Prusse  se  dissout  dans  l’acide  oxalique  ; celte  propriété  est 
utilisée  pour  la  préparation  d’une  encre  bleue.  Pour  préparer  cette  encre, 
on  puritie  d’abord  le  bleu  de  Prusse  du  commerce  par  l’acide  chlorhydrique 
faible,  on  lave  le  résidu,  et  on  lemêle  avec  le  sixième  environ  de  son  poids 
d’acide  oxalique;  le  mélange,  étendu  d’eau  et  filtré  , donne  une  encre 
d’un  très  beau  bleu. 

On  doit  à M.  Chevreul  une  observation  très  intéressante  sur  le  bleu  de 
I*russe;  ce  chimiste  a reconnu  que  le  bleu  de  Prusse  appliqué  sur  une 
étoffe,  et  exjiosé  à la  radiation  solaire , se  décolore  complètement  en  per- 
dant du  cyanogène,  et  que  soumis  ensuite  dans  l’obscurité  à l’influence 
de  l’air , il  jieut  absorber  de  l’oxigène  et  reprendre  sa  coloration  pre- 
mière. M.  Chevreul  a pu  obtenir  ainsi  à plusieurs  reprises,  avec  une 
même  quantitii  de  bleu  de  Prusse,  des  colorations  et  des  décolorations  al- 
ternatives. 

Lecor[is  dont  nous  venons  de  donner  les  principales  propriétés  est  le 
bleu  de  Prusse  ordinaire. 

Il  nous  reste  à parler  maintenant  de  quelques  composés  bleus  qui  dif- 
fèrent du  bleu  de  Prusse  par  leurcomiwsition. 

Le  bleu  de  Prusse  peut  se  combiner  à un  équivalent  de  sesqui-oxide  de 
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fer,  Pi  formnr  le  bleu  de  Prusse  basir/iie;  on  obt’unit  ce  corps  en  exposant 
àl’airle  pi'écipité  blanc,  qui  se  forme  quand  on  traite  un  set  doprotoxide 
de  fer  par  du  cyanoferrure  de  potassium.  Le  bleu  de  Prusse  basi(]uc  a 
pour  formule  : ^eCy)»,(Fe’CyJ)*,Fe>Oi. 

Quand  ou  verse  dans  un  sel  de  fer  au  maximum  un  grand  excès  de  cya- 
noferrure de  potassium,  on  obtient  un  précipité  qui  est  insoluble  dans 
uneeaucliargéedediflérentssels,  et  qui  se  dissout  dans  l’eau  pure  : ce 
compose  porte  le  nom  de  bleu  de  Prusse  soluble  ; il  est  formé  par  une  com- 
binaison de  bleu  de  Prusse  et  de  cyanoferrure  de  potassium.  Sa  formule 
est  : (CyFe)’,(Cy’Fe*)’,(K*Cy’Fe).  Il  n’est  pas  démontré,  toutefois,  que  ces 
couiposés  s’unissent  toujours  en  proportions  délinies. 

Le  cyanoferrure  de  potassium  décomposé  par  un  sel  de  fer  au  mini- 
mum , donne  naissance  à un  précipité  blanc,  qui  passe  rapidement  au  con- 
tact de  l’air  à l’état  de  bleu  de  Prusse  basique.  Ce  précipité  blanc , que 
l’on  considère  généralement  comme  du  protocyanure  de  fer,  contient 
presque  toujours  une  certaine  quantité  de  potassium. 

Le  cyanoferridc  de  potassium  donne,  avec  les  sels  de  fer  au  minimum, 
un  précipité  d’un  beau  bleu  qui  porte  souvent  dans  le  commerce  le  nom 
de  bleu  de  Turnbull.  Sa  couleur  est  plus  claire  que  celle  du  bleu  de  Prusse 
ordinaire.  Ce  précipité  correspond  |)our  su  composition  au  cyanoferride 
de  potassium;  les  3 équivalents  de  potassium  s’y  trouvent  remplacés  pur 
3 équivalents  de  fer.  Sa  formule  est  donc  FesCy'Fe’. 

Le  bleu  de  Prusse  du  commerce  n’est  presque  jamais  pur  ; il  est  ordi- 
nairement mêlé  à de  l’alumine  ou  à des  sous- sels  alumineux,  et  àde  l’oxide 
de  fer.  On  peut  le  purifier  en  le  traitant  pur  des  acides  faciles , dans  les- 
quels le  bleu  de  Prusse  est  insoluble,  et  qui  enlèvent  les  matines  étran- 
gères. Le  bleu  de  Prusse  est  souvent  mélé,  dans  les  fabriques  où  on  le  pré- 
pare, avec  de  l’amidon. 

En  terminantl'bistoiredubleu  de  Prusse, nous  résumerons  les  différentes 
méthodes  que  l’on  peut  employer  pour  obtenir  des  précipités  bleus,  soit 
par  l’action  des  sels  de  fer  sur  le  cyanoferrure  et  le  cyanoferride  de  po- 
tassium ou  |>ar  la  décomposition  de  l’acide  hydroferrocyanique. 

1*  Le  cyanoferrure  de  potassium  forme  dans  les  sels  de  fer  au  maximum 
un  précipité  de  bleu  de  Prusse. 

(K»Cy>Kc)J-P  (Fe*0>,(S0*)»)*=  6(KO,SO*)  -f  (FeCy)>,(Fe»Cy»)*. 

BIfti  de  Pnnte. 

Cette  décomposition  ne  se  fait  pas  toujours  avec  la  netteté  qu’exprime  i 
la  formule  précédente  ; on  sait  par  exemple  que  lorstpie  la  liqueur  ne  con- 
tient pas  d’acide  libre , le  bleu  de  Prusse  se  trouve  toujours  mêlé  de  ses- 
qui-oxide  de  fer.  En  outre , le  bleu  de  Prusse,  en  se  précifiitant,  entraîne 
toujours  une  certaine  quantité  de  cyanoferrure  de  potassium. 

Pour  obtenir  le  bleu  de  Prusse  très  pur,  on  précipite  une  solution  d’un 
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sel  de  fer  au  maximum,  du  perchlorure par  exemple,  |)ar  l'acide  liydro- 
fetrocyanique. 

SFeïCP  + 3(n*Cy’Fc)  - 8(110)  + (F'eCy)>,(Fe*Cy»)». 

Pour  purifier  le  bleu  de  Prusse,  on  peut  aussi  le  dissoudre  dans  l’acide 
sulfurique  concentré  ou  dans  l'acide  chlorhydrique,  et  verser  ensuite 
goutte  à goutte  cette  dissolution  dans  l’eau  : le  bleu  de  Prusse  se  préci- 
pite alors  à l'état  de  pureté,  tandis  que  les  sels  étrangers  restent  en  dis- 
solution dans  l’eau.  Le  précipité  de  bleu  de  Prusse  doit  être  lavé  avec  de 
l'eau  distillée;  si  on  le  lavait  pendant  longtemps  avec  de  l’eau  ordinaire 
contenant  du  bicarbonate  de  chaux , on  décomposerait , comme  l'a  re- 
connu M.  Gay-Lussac , une  partii*  du  bleu  de  Prusse  en  oxide  de  fer  et  en 
cyanoferrure  de  calcium  qui  resterait  en  dissolution. 

2*  Le  cyanoferrure  de  potassium  forme  dans  les  sels  de  fer  au  maxi- 
mum un  précipité  blanc  sale  qui  bleuit  avec  lenteur  au  contact  de  l’air,  et 
plus  rapidement  sous  l’influence  du  chlore. 

En  admettant,  avec  M.  Chevreul,  que  le  précipité  blanc  sale  que  donne 
le  cyanoferrure  dans  les  sels  de  fer  nu  minimum  est  du  protocyanure 
de  fer,  on  comprend  que  ce  corps  donne,  à l’air,  un  mélange  de  bleu 
de  Prusse  et  de  peroxide  de  fer  : cette  réaction  est  exprimée  par  la  for- 
mule suivante:  (FcCy)>  -f  0*  = Fe’O*  -(-  (FeCy)*,(Fe>Cy’)*. 

Le  chlore  agit  de  la  même  manière  sur  le  protocyanure  de  fer  : (FeCy)» 
-I- Cl>=Fe»ClJ -f- (FeCy)>,(Fe»Cy’)». 

3*  Le  cyanoferridc  de  potassium  donne  avec  les  sels  de  fer  au  mini- 
mum un  pnwpité  immédiatement  bleu,  qui  est  un  mélange  de  bleu  de 
Prusse  et  de  protocyanure  de  fer. 

(K»Cy«Fc>)»  -f-  6(KeO,SO’)  = (FcCy)»  -f  (FcCy)’,(Fc>r,yJ)*. 

Le  cyanoferride  de  potassium  ne  trouble  pas  les  sels  de  fer  au  maxi- 
mum; car  en  supposant  que  ces  deux  dissolutions  agissent  l’une  sur  l’autre, 
il  ne  pourrait  se  former  que  du  sesquicyanure  de  fer,  qui  est  soluble. 

(K>Cy»Ke»)»  -f-  (Fe*0’,(S05)»)*=  (KO,SO’)«-f.(Fe’Cy«)<. 

5"  L’acide  hydroferrocyanique  H*Cy’Fe,  exposé  à l’air,  donne  un  dépôt 
bleu,  et  dégage  do  l’acide  cyanhydrique.  Cette  réaction  est  facile  à expli- 
quer. En  effet , l’acide  hydroferrocyanique  peut  être  considéré  comme 
une  combinaison  de  protocyanure  de  fer  et  d’acide  cyanhydrique  : H>Cy* 
Fe=CyFe-4- 2HCy.  Le  protocyanure  de  fer,  une  fois  isolé,  se  change 
en  bleu  de  Prusse  et  en  peroxide  de  fer,  comme  uous  l’avons  indiqué 
précédemment. 

Nous  venons  de  résumer  les  faits  qui,  dans  l’état  actuel  de  la  science, 
constituent  l’hisloirc  du  bleu  de  Prusse  ; mais  il  faut  reconnaître  que 
cette  histoire  n’est  pas  complète,  et  que  plusieurs  questions  relatives  au 
bleu  de  Prusse  restent  encore  à éclaircir. 
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SULFURES  DE  FER. 


Le  soufre  a une  grande  affinité  pour  le  fer  : ces  deux  corps  se  combi- 


nent  dans  les  proportions  suivantes  : 

.Sous-sulhire  de  fer.  . . 

Fe»S; 

Soiis-stiifure  de  fer.  . . 

Fe>S  ; 

Protosulfure  de  fer.  . . 

Fe6; 

Eesquisulfure  de  fer.  . . 

Fe*?>; 

Bisulfure  de  fer.  Pyrite. 

Fe,«i>; 

Pyrite  magnétique  . . . 

Fe’S»  = 

Persuifure  de  fer.  . . . 

FeS». 

FeSJ,6KeS  = Ke>Sï,5FeS  ; 


On  prépare  le  suHure  Fe*S  en  réduisant  par  l'hydrogène  le  sous-sul- 
fate de  peroxide  de  fer.  Ce  corps  se  dissout  facilement  dans  les  acides, 
en  produisant  de  l'acide  sulfliydrique  et  de  l'hydrogène  : 


Fe*S  -f  8S03,n0  — 8TeO,SO>)  + 711  -f  HS. 

Le  second  sous-sulfure  Fe*S  s'obtient  en  soumettant,  sous  l'influence 
de  la  chaleur,  à l’action  de  l'hydrogène,  le  sulfate  de  protoxide  de  fer 
anhydre;  ce  sulfure  est  aussi  décomposé  par  les  acides  : Fe^  -J-  2S0>, 
HO  = 2(FeO,SO>)  + U + HS. 

PROTOSULFURB  DE  FER. 

Ce  sulfure  s'obtient  artificiellement  en  chauffant  en  vase  clos  un  mé- 
lange de  soufre  et  de  fer  en  lames  minces;  le  métal  se  recouvre  d’un 
corps  à reflet  métallique,  cassant,  qui  est  le  protosulfure  de  fer. 

Ou  peut  l’obtenir  à l’état  d’hydrate,  en  précipitant  un  sel  de  protoxide 
do  fer  par  un  sulfure  alcalin  : FeO,SO*  -f  KS  = KO,SO*  -j-  FeS. 

Ce  corps  est  noir,  insoluble  dans  l'eau , soluble  dans  les  alcalis  et 
les  sulfures  alcalins,  et  donne  une  liqueur  d'un  beau  vert. 

Exposé  à l'air,  il  absorbe  l'oxigèue  et  se  transforme  en  sulfate  de  fer. 

Le  protosulfure  de  fer  est  assez  rare  dans  la  nature  ; il  se  renconux; 
quelquefois  dans  les  mines  de  bouille,  où  sa  présence  occasionne  sou- 
vent des  accidents  ; il  produit,  en  effet,  en  s’oxidant  à l'air,  assez  de  cha- 
leur pour  enflammer  le  charbon  de  terre  ; on  cite  plusieurs  exemples 
d’incendies  de  mines  ou  de  masses  de  houille  qui  ont  eu  pour  cause  la 
présence  du  protosulfure  de  fer. 

On  trouve  souvent  ce  corps  associé  au  bisulfure  de  cuivTe,  formant 
alors  le  cuiire  panaché  des  minéralogistes. 

Le  soufre  et  le  fer  peuvent  réagir  l’un  sur  l’autre  à la  température 
ordinaire,  sous  l'influence  de  l'humidité,  et  donner  naissance  à du  sul- 
fure de  fer  hydraté  qui  est  éminemment  inflammable.  On  obtient  ce  sut- 
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fure  en  mêlant  dans  un  ballon  60  parties  de  limailles  de  fer,  ftO  parties 
de  soufre  et  une  quantité  d'eau  sufTisante  pour  en  faire  une  pâte  consis- 
tante; le  for  et  le  soufre  s'unissent,  et  dégagent  assez  de  chaleur  pour 
volatiliser  une  partie  de  l’eau  ; si  le  produit  est  exposé  ensuite  à l’air, 
il  s’enflamme  en  dégageant  de  l’acide  sulfureux  et  de  la  vapeur  d’eau  ; 
lorsqu’on  le  recouvre  de  sable , il  produit  quelques  uns  des  phénomènes 
apparents  des  volcans  et  projette  le  sable.  Ce  sulfure  porUi  le  nom  de 
Volcan  de  Lemeri/. 

M.  Berthier  a analysé  une  pyrite  du  Brésil  qui  était  presque  entière- 
ment formée  de  protosulfure  de  fer  (FeS)  et  ne  contenait  que  trois  cen- 
tièmes de  persuifurc.  Cette  pyrite  était  facilement  attaquable,  même  à 
froid , par  les  acides  chlorhydrique  et  sulfurique  faibles  qui  en  déga- 
geaient abondamment  de  l’hydrogène  sulfuré. 

EESQUISULFURB  DB  FBB.  Pe’S*. 

On  prépare  ce  sulfure  en  faisant  passer,  à la  température  de  100“,  un 
courant  d’acide  sulfhydriqne  sur  du  sesqui-oxide  de  fer.  Le  sesqnisulfure 
de  fer  est  d’une  couleur  grisâtre , tirant  sur  le  jaune  ; il  n’est  pas  atti- 
rable  par  l’aimant  ; quand  on  le  chauffe  il  se  décompose  en  dégageant 
du  soufre  et  se  transforme  en  pyrite  magnétique. 

On  peut  le  préparer  par  voie  humide,  en  versant  un  sel  de  sesqui-oxide 
de  fer  dans  un  sulfure  alcalin. 

Ce  sulfure  se  trouve  dans  la  nature  uni  au  protosulfure  de  cuivre  et 
constituant  alors  la  Pyrite  cuivreuse,  qui  est  le  minerai  de  cuivre  le 
plus  alxMidaut. 

BISULFURE  DB  FBB.  FcS*. 

Ce  composé  est  le  plus  important  de  tous  les  sulfures  de  fer.  11  porte 
le  nom  de  pyrite  martiale. 

On  peut  le  préparer  artificiellement  en  chauffant  avec  précaution  le 
protosulfure  de  fer  avec  la  moitié  de  son  |X)ids  de  soufre. 

M.  Wœhler  l’a  obtenu  crbtallisé  en  petits  octaèdres  jaunes  de  lai- 
ton, en  mêlant  de  l’oxide  de  fer,  du  soufre  et  du  sel  ammoniac,  et  en 
chauffant  le  mélange  au  bain  de  sable  à une  température  suffisante  pour 
volatiliser  le  sel  ammoniac. 

On  produit  aussi  du  bisulfure  de  fer  en  faisant  passer  de  l’acide  sulfhy- 
drique  sur  du  peroxide  de  fer  porté  à une  température  qui  doit  dé- 
passer 10ü“.  Si  l’on  opère  sur  de  l’oxide  de  fer  cristallisé,  le  sulfure  con- 
serve la  forn)e  cristalline  de  l’oxide.  Cette  transformation  se  réidisc  sou- 
vent dans  la  nature  et  constitue  VêpigMe.  Le  phénomène  inverse  peut 
également  se  présenter;  on  trouve  le  sulfure  de  fer  transformé  en  oxide 
et  ayant  la  forme  de  la  pyrite. 
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M.  H«’/|uerBl  a pu  reproduire  la  pyrite  rristallisée  par  des  procédé 
galvaniqui^.  Le  bisulfure  de  fer  se  trouve  ordinairement  en  cristaux 
cubiques  ou  en  doflétmxlres. 

La  pyrite  est  d'un  jaune  de  laiton  ; sa  densité  est  4,981  ; elle  est 
assez  dure  pour  faire  feu  au  briquet,  Lorsqu'on  la  calcine,  elle  perd 
une  j)artie  de  son  soufre  et  se  transforme  en  pyriv  magnétique.  Gril- 
lée à l’air,  elle  dégage  de  l’acide  sulfureux,  et  se  change  en  peroxide 
de  fer.  Quelques  variétés  de  pyrite  se  conservent  à l’air  sans  altération  ; 
mais  d’autres  s’oxident  rapidement  et  s’efUcurissent  en  absorbant  l’oxi- 
gène  de  l’air,  et  se  transformant  en  sulfate  de  fer  ; FeSi  + O’  = Feü, 
StH  + Sü’.  La  pyrite  qui  s'efflourit  le  plus  facilement  est  la  pyrite  bl<m- 
clie.  Cette  propriété  est  attribuét;  généralement  à la  présence  d'mie 
petite  quantité  de  protosulfuro  oudesesquisulfure.  La  forme  de  la  pyrite 
blanche  est  le  prisme  droit  rhomboïdal. 

La  pyrite  n'est  attaquée  que  par  l’acide  azotique,  l’eau  régale  et  l’acide 
sulfurique  concentré  et  bouillant. 

Les  pyrites  sont  employées  dans  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique  : 
lorsqu’on  les  grille  à l’air,  elles  donnent  do  l’acide  sulfureux  que  l’on 
fait  arriver  dans  les  chambres  de  plomb.  Elles  |)euvent  servir  aussi  à 
la  préparation  du  soufre  ; par  la  distillation , elles  se  changent  en  pyrite 
magnétique  en  dégageant  du  soufre;  le  résidu  fixe,  exposé  à l’air,  se 
transforme  en  sulfate  de  fer  (vitriol  vert). 

PVRITK  M.tGNÉTIQÜE.  l'VS®. 

La  nature  présente  une  variété  de  sulfure  de  fer,  qui  est  attirablc  à 
l’aimant;  on  la  nomme  pyrite  magnétique.  On  peut  la  considérer  comme 
une  combinaison  de  protosulfure  de  fer  avec  le  bisulfure  ou  avec  le 
scsquisulfure  : Fe’S*  ^ FeS*,6FeS  = Fe*S’,5FeS. 

La  pyTito  magnétique  est  le  plus  stable  de  tous  les  sulfures  de  fer; 
elle  peut  être  obtenue  artificiellement  par  les  méthodes  suivantes  : 

1*  En  chauffant  fortement  de  l’oxide  des  battitures  ou  tout  autre  oxide 
de  fer  avec  un  excès  de  soufre. 

2’  En  portant  du  fer  au  rouge  blanc , et  en  le  mettant  en  contact  avec, 
du  soufre  ; on  utilise  quelquefois  l’affinité  du  soufre  pour  le  fer  chauffé 
au  rouge,  pour  percer  le  fer.  11  suffit  en  effet  d’appliquer  un  canon  de 
soufre  sur  une  barre  de  fer  chauffée  au  rouge  pour  percer  ce  métal. 

S’  En  chautfant  du  fer  jus<ju’au  rouge  blanc,  et  en  introduisant  le  mé- 
tal dans  un  creuset  où  su  trouve  du  soufre  en  fusion  ; le  sulfure  de  fer 
tombeau  fond  du  cieuseU 

Le  sulfure  de  fer  préparé  artificiellement,  sert  souvent  dans  les  labora- 
toires pour  faire  l’acide  sullhydrique;  on  le  traite  alors  par  l’acide,  sulfu- 
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rique  étendu  ; si  le  sulfure  contient  du  fer  libre,  il  se  dégage  un  mélange 
d’hydrogène  et  d’acide  sulfbydrique. 

Fc»S«  + 2Fe  + 9{SO»,IIO)  = 9(FeO,SO>)  + 8HS  + H. 

D’après  M.  Stroraeyer,  il  existe  une  variété  de  pyrite  magnétique  qui  a 
pour  comjKisition  Fe*S*,  et  que  l’on  peut  considérer  aussi  comme  une 
combinaison  de  bisulfure  et  de  protosulfure,  ou  bien  de  protosulfure  et 
de  sesquisulfure  ; Fe^S<  =(FeS)’,FeS*=  FeS,Fe*Ss. 

PERSULFURE  DE  FER,  FcS*. 

On  obtient  un  sulfure  de  fer  correspondant  à l’acide  ferrique  en  faisant 
passer  de  l’acide  sulfbydrique  dans  du  ferrate  dépotasse  rendu  alcalin  ; 
le  sulfure  de  fer  FeS*  forme  alors  avec  le  sulfure  de  potassium  une  com- 
binaison soluble,  dont  la  couleur  est  d’un  vert  foncé  ; lorsqu’on  essaie 
d’isoler  ce  sulfure,  il  se  décompose  comme  l’acide  ferrique , et  donne  du 
sesquisulfure  de  fer  et  du  soufre. 

PHOSPHURE  DE  FER. 

Le  phosphore  se  combine  facilement  avec  le  fer,  et  donne  un  composé 
gris,  fusible,  excessivement  dur  et  susceptible  d’un  grand  poli. 

On  prépare  ce  phosphurc  de  fer  en  calcinant  k parties  de  limaille  de 
fer  avec  5 p.  d’os  calcinés , 1 partie  de  charbon  et  2 1/2  p.  de  sable.  Le 
sable  est  destiné  à former  du  silicate  de  chaux  avec  la  chaux  du  phos- 
phate. 

Lephosphure  de  fer  peut  encore  être  obtenu  en  exposant  à la  tempé- 
rature d’un  feu  de  forge , dans  un  creuset  brasqué , le  phosphate  de  pro- 
toxide  de  fer  préalablement  mêlé  avec  le  quart  de  son  poids  de  charbon. 
Sa  composition  correspond  à la  formule  Fe*Ph. 

Le  phosphore  de  fer  n’est  |>as  magnétique.  Il  suffit  d’introduire  une 
petite  quantité  de  ce  corps  dans  le  fer , même  le  plus  malléable , pour  le 
rendre  très  cassant  à froid.  Tous  les  minerais  qui  contiennent  du  phos- 
phate de  fer,  donnent  une  fonte  qui  peut  être  employée  à la  confection 
des  objets  coulés , mais  qui  ne  peut  servir  à préparer  du  fer  en  barre. 

ARSJÉMDRE  DB  FER. 

L’arsenic  et  le  fer  se  combinent  en  plusieurs  proportions,  et  forment 
des  corps  plus  cassants,  plus  durs  et  plus  fusibles  que  le  fer. 

I.A  nature  présente  un  proto-arséniure  FeAs,  mélangé  à la  pyrite. 

Hais  l’arséniure  le  plus  abondant  a pour  composition  Fe'As^;  il  corres- 
pond au  sesqui-oxide. 

U existe  aussi  un  bi-arséniurc  de  fer  : FeAs'. 
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I..C  miiiénil  connu  sous  le  nom  de  fer  anenicul  Ml  presque  toujours  un 
sesqui-arséniure. 

Lemispikel  est  un  sulfo-arséniure  de  fer;  il  a pour  formule;  Fe*As*S* 
= FeS^,FeAs’.  Il  cristallise  en  prisme  droit;  sa  densité  est  de  6,52;  il  se 
trouve  dans  les  terrains  primitifs. 

BORURE  DE  FER. 

Ce  corps  s'obtient  en  réduisant  le  borate  de  fer  par  l'hydrogène.  Il  est 
blanc , très  dur,  et  a l'apparence  de  l'argent.  L'existence  de  ce  compose  a 
été  contestée  par  H.  Ârfvedson. 

SILICIL’RE  DE  FER. 

Le  silicium  se  combine  facilement  avec  le  fer,  et  ne  parait  pas  nuire  à 
sa  ductilité  ; on  l’obtient  en  chauffant  du  fur  avec  du  charbon  et  de  la 
silice.  Ce  composé  ne  s'altère  pas  à l'air,  quand  la  proportion  de  silicium 
ne  dépasse  pas  5 à 6 p.  100. 

Le  siliciure  de  fer  existe  dans  presque  toutes  les  fontes , dans  les  aciers 
et  les  fers  du  commerce.  D’après  M.  Berzélius,  le  fer  chauffé  avec  un 
mélange  de  charbon  et  d'acide  siliciquc  peut  contenir  jusqu'à  9 ou  10 
p.  100  de  silicium. 

MANGANÈSE  ET  FER. 

Le  fer  s’unit  facilement  au  manganèse.  Cet  alliage  est  blanc,  plus  dur 
que  le  fer.  Un  fer  mangauésifére  convient  surtout  à la  fabrication  de 
l’acier. 

AZOTATE  DE  PROTOXIDE  DE  FER.  FcO.AzO^ 

Ce  sel  est  peu  stable,  d'une  couleur  verdâtre  ; il  cristallise  difRciltv 
ment.  L’ébullition  le  transforme  en  un  sel  basique  de  sesqui-oxide  de  fer 
iusoluble  ; on  ne  peut  concentrer  sa  dissolution  que  dans  le  vide , à une 
basse  température. 

On  le  prépare  eu  dissolvant  le  protosulfure  de  fer  dans  l’acide  azotique 
étendu  et  froid,  ou  en  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfliydrique 
dans  l’azotate  de  sesqui-oxide  de  fer 

La  limaille  de  fer  se  dissout  sans  dégagement  de  gaz  dans  l’acide  azo- 
tique étendu;  il  se  produit  alors  de  l'azotate  de  sesqui-oxide  de  fer,  et 
uu  sel  double  formé  d'équivalents  égaux  d'azotate  de  proloxide  de  fer 
et  d'azotate  d’ammoniaque. 

On  peut  obtenir  encore  l’azotate  de  protoxide  de  fer,  en  précipitant  du 
sulfate  de  protoxide  de  fer  par  de  l'azotate  de  plomb  ou  de  barite  ; il  se 
forme  du  sulfate  de  plomb  ou  du  sulfate  de  barite  insolubles , et  de  l’azo- 
tate de  protoxide  de  fer  soluble. 
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AZOTATE  DE  SESQUI-OXIDE  DE  FER.  Fe*0*,8A20*. 

L’azotate  de  sesqui-oxide  de  fer  se  produit  en  attaquant  le  fer  à chaud 
par  l’acide  azotique  , ou  en  dissolvant  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer 
dans  cet  acide. 

11  cristallise  en  prismes  rectangulaires  à U pans,  incolores  ou  légèrement 
jaunàtrea,  facilement  décomposables  par  laclialeur. 

Lorsqu’on  décompose  incomplètement  ce  ael  f>ar  nne  dissolution  de 
potasse  ou  par  une  ébullition  prolongée  avec  de  l’eau  , ou  forme  des  sous- 
azotates  insolubles  ou  |)eu  solubles,  dont  la  composition  n'a  pas  été  dé- 
termina exactement.  On  obtient  encore  un  sous-azotate  de  fer  en  trai- 
tant l’acide  azotique  par  un  excès  de  fer;  il  se  produit  un  précipité  ocreux 
qui  se  dissout  lentement  dans  un  excès  d’acide. 

Il  existe  plusieurs  azotates  doubles  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de 
fer. 

SULtATE  DE  PROTOXIDE  DE  FER.  FeO,SO*,7ttO. 

L’acide  sulfurique  ne  se  combine  qu’en  une  seule  proportion  avec  le 
protoxide  de  fer;  ce  sulfate  est  neutre;  on  le  nomme  souvent  dans  le 
commerce  Cou/terose  verte.  Vitriol  vert. 

Le  sulfate  de  fer  a une  saveur  styplique;  il  n’est  pas  vénéneux;  il  est 
soluble  dans  deux  fois  son  jtoids  d’eau  froiile,  et  dans  les  trois  quarts  de 
son  poids  d’eau  bouillante.  Il  cristallise  en  prismes  rhomboîdaux 
obliques  qui  contiennent  û5,5  p.  100  d’eau,  ou  7 équivalents. 

Si  le  sulfate  de  fer  cristallise  à la  temjtératurc  de  80°  en  {ifésence  d’un 
excès  d’acide,  il  ne  retient  plus  que  3 é>quivalents  d’eau. 

Lorsqu’on  cbaulTe  à 100"  le  sulfate  de  fer,  il  jwrd  6 é-quivalents , mais 
le  septième  équivalent  résiste  à cette  température,  et  n'est  expul.sé  (pie 
par  une  chaleur  plus  forte;  il  devient  alors  d’uir  bleu  grisâtre,  et 
reprend  sa  couleur  verte  dans  son  contact  avec  l’eau.  Ce  st'I  se  pré- 
cipite sous  forme  d'une  jamdre  blanche  cristalline,  quand  on  verse 
dans  sa  dissolution  de  l’alcool  ou  de  l’acide  sulfurique  concentré  ; ce 
précipité  relient  un  équivalent  d’eau. 

Le  sulfate  de  fer  qui  est  exempt  de  sulfate  dé  ses<iui-oxlde,  et  que 
l’on  a fait  cristalliser  dans  des  liqueurs  bien  neutres,  pré,scnte  la  couleur 
bleue  verdâtre  du  béril. 

Il  existe  dans  le  commerce  trois  variétés  de  sulfate  de  fer.  La  première, 
d’un  bleu  un  peu  verdâtre,  se  produit  lorsqu’on  fait  cristalliser  «!  S(!l  dans 
lés  liqueurs  acides  ; la  seconde,  d’un  vert  pâle,  se  forme  dans  des  liqueurs 
neutres,  et  la  dernière,  d’un  vert  émeraude,  prend  nais.s,nnce  dans  des  li- 
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quuurs  qui  coiUieuiient  uii«  grande  quaiitibi  de  sulfate  de  sesqui-oxide 
de  fer. 

Le  sulfate  de  fer  porté  au  rouge  sombre  se  décom^Kise  et  produit  du 
peroxide  de  fer,  de  l’acide  sulfureux  et  de  l’acide  sulfurique  anhydre  : 
2FeO,SCH  = Fé'O*  + StP  + SO*.  Coninje  ou  ue  peut  dessécher  coinplé- 
temeut  le  sulfate  de  fer,  l’acide  sulfurique  qui  se  dégage  dans  celte  cal- 
cination retient  toujours  une  certaine  quantité  d’eau.  (Voir  Acide  sulfu- 
rii/ue  de  iXordJiausen.) 

L;ie  dissolution  de  sulfate  de  fer  exposée  à l’air,  absorbe  l’oxigëne  , 
devient  d’un  vert  fouai , et  laisse  bicntét  déposer  un  sulfate  do  peroxide 
basique,  qui  a pour  formule  : (FeWj^SO’.  La  liqueur  relient  un  sel  de 
fer  dont  la  base  est  l’oxide  de  fer  magnétique  FeO,Ft!*CH.  Ix>rsque  l’ac- 
tion de  l’air  est  prolongée , le  sulfate  de  1er  i>eut  se  transformer  com- 
plètement en  sulfate  de  sesqui-oxide  neutre , et  en  sulfate  basique. 

Les  cristaux  de  sulfate  de  fer  exjKJSés  à l’air,  perdent  en  peu  de  temps 
leur  transjwrence,  deviennent  ocreux , et  se  recouvrent  de  sulfate  ba- 
sique ; (Fe*0’)’,S0>. 

Tous  les  corps  oxidants , tels  que  le  chlore , les  acides  hypo-arotique 
et  azotique,  transforment  le  sulfate  de  protoxide  de  fer  en  sulfate  de 
peroxide. 

Le  sulfate  de  fer  absorbe  très  facilement  le  bi  oxide  d’azote  et  se  co- 
lore en  brun;  M.  Peligot  a reconnu  que  cette  absorption  avait  lieii 
généralement  pour  tous  les  sels  de  fer  au  minimum , et  que  la  quantité 
de  ga*  absorbé  est  telle , que  le  protoxide  du  sel  de  fer  pourrait  être 
transformé  en  sesqui-oxide  par  l’oxigène  du  deutoxide  d’azote.  Il  se  forme 
dans  ce  cas  une  combinaison  peu  stable,  qui  dégage  du  deutoxide  d’azote 
lorsqu’on  la  soumet  à une  évaporation  dans  le  vide,  et  qui  produit  un 
dégagement  d’ammoniaque  dans  son  contact  avec  les  alcalis. 


On  peut  obtenir  le  sulfate  de  protoxide  de  fer,  en  traitant  le  fer  par 
l’acide  sulfurique  étendu  : SO*,HO  -f-  Fe  ■==  H + FeO,SO’. 

Mais  on  prépare  ordinairement  ce  sel  en  exposant  à l’air  des  pyrites 
efllorescentes,  ou  des  pjTites  préalablement  grillées,  qui  absorbent  l’oxi- 
gène  et  se  transforment  en  sulfate  de  protoxide  de  fer. 

Comme  dans  cette  oxidation  il  se  forme  une  quantité  d’acide  sulfu- 
rique plus  que  sulbsante  pour  saturer  le  protoxide  de  fer,  l’excès  d’a- 
cide se  combine  à l’alumine  contenue  dans  l’argile  mélangée  à la  pyrite , 
et  forme  du  sulfate  d’alumine  : 

3FeS»  -1-  aW  -f-  O»'  - 3(FcO,SO»)  + (A1W.3SO»). 

Ix>rsque  la  sulfatisation  est  complète,  on  reprend  la  masse  par  l’eau, 
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et  l’on  évapore  la  liqueur,  qui  laisse  déposer  des  cristaux  de  sulfate  de 
protoxidede  fer.  Le  sulfate  d’alumine  reste  dans  les  eaux-mères;  il  est 
converti  en  alun  au  moyen  du  sulfate  de  potasse  ou  du  sulfate  d’ammo- 
niaque. (Voir  Alun.  ) 

Le  sulfate  de  fer  fabriqué  en  grand  n’est  pas  pur,  il  contient  ordinai- 
rement des  sels  de  cuivre,  de  zinc,  de  manganèse , d’alumine  , de  ma- 
gnésie et  de  chaux.  Pour  le  débarrasser  du  cuivre,  on  met  dans  sa  dis- 
solution des  lames  de  fer  qui  précipitent  le  cuivre.  Il  est  fort  difficile  de 
séparer  les  autres  sels , qui  sont  presque  tous  isomorphes  avec  le  sulfate 
de  protoxide  de  fer. 

* CHCC*. 

Le  sulfate  de  fer  est  employé  pour  produire  l’acide  sulfurique  de 
Nordiiausen  et  le  colcothar.  Il  sert  à monter  les  cuves  d’indigo  et  à pré- 
cipiter l’or  de  ses  dissolutions  ; il  entre  dans  la  préparation  des  fonds  noirs 
en  teinture  et  dans  celle  de  beaucoup  de  mordants  et  de  couleurs  ferru- 
gineuses ; il  est  employé  dans  la  fabrication  du  bleu  de  Prusse. 

Le  sulfate  de  fer  se  combine  directement  avec  plusieurs  autres  sul- 
fates, et  particulièrement  avec  le  sulfate  de  potasse,  le  sulfate  de  soude, 
le  sulfate  d’ammoniaque  et  le  sulfate  de  protoxide  de  manganèse.  Ces  sels 
doubles  sont  formés  d’équivalents  égaux  de  chacun  des  deux  sulfates. 

Le  sulfate  de  fer  et  de  potasse  a pour  formule  : (KO,SO‘),(FeO,S(P),6HO. 
n est  isomorphe  avec  les  sels  doubles  formés  par  la  combinaison  du 
sulfate  de  potasse  avec  les  sulfates  de  magnésie,  de  zinc,  de  cobalt,  de 
nickel  et  de  protoxide  de  manganèse.  Il  cristallise  avec  U équivalents 
d’eau  lorsqu’il  se  dépose  d’une  liqueur  qui  contient  de  l’acide  sulfurique 
en  excès. 

Les  sulfates  doubles  de  fer  et  de  soude , de  fer  et  de  manganèse , sont 
représentés  par  les  formules  suivantes  : 

(NaO,SO’),(FeO,SO’),ùIIO  ; 

(MnO,SO») , (FeO,SO»)  ,/iHO. 


SULFATE  DK  SBSQUI-OXIDE  DE  FEE.  lVO*,(SO*)*,9HO, 

Ce  sel  est  soluble  dans  l’eau , mais  s’y  dissout  lentement  lorsqu'il  a été 
desséché;  d’après  M.  Barreswill,  l’intervention  d’une  très  petite  quantité 
de  sulfate  de  protoxide  de  fer,  hâte  beaucoup  la  dissolution  du  sulfate  de 
peroxide.  Il  se  décoraixise  par  la  chaleur  et  donne  de  l’acide  sulfurique 
anhydre  ; en  traitant  de  la  fabrication  de  l’acide  de  Nordhausen , nous 
avons  dit  que  l’on  expose  à l’air  le  sulfate  de  protoxide  de  fer,  afin  de  le 
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transfurmer  en  sulfate  de  sesqui-oxide , qui  produit  par  la  ealcination, 
plus  d’acide  sulfurique  que  le  sulfate  de  protoxidc. 

D'après  M.  Scheerer,  une  dissolution  de  sulfate  de  sesqui-oxide  de 
fer  se  décompose  par  une  longue  ébullition , et  donne  un  sous-sel  hy- 
draté. 

M.  Soubeirau  a examiné  l'action  des  carbonates  alcalins  sur  les  sels 
de  fer  au  maximiun,  et  en  particulier  sur  le  sulfate  neutre  de  sesqui-oxide 
de  fer.  Quand  on  verse  goutte  à goutte  un  carbonate  alcalin  dans  une 
dissolution  de  ce  sel , il  se  forme  un  précipité  qui  parait  être  un  carbo- 
nate de  peroxide  de  fer  ; mais  ce  précipité  se  redissout  presque  aussitôt 
avec  une  vive  effervescence , et  la  liqueur  prend  une  teinte  foncé<î  ; au 
bout  de  peu  de  temp»  , il  se  fait  un  précipité  jaune  qui  a pour  composi- 
tion : (FekH)',S0’,6H0.  Une  nouvelle  addition  de  carbonate  alcalûi  pré- 
cipite un  sel  basique  formé  de  3 équivalents  de  sulfate  tribasique , et  de 
2 équivalents  d’hydrate  de  sesqui-oxide  contenant  3 équivalents  d'eau; 
et  enhn  ce  dernier  composé  est  changé  en  hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer 
par  un  excès  de  carbonate  alcalin. 

On  obtient  le  sùlfate  de  sesqui-oxide  de  fer  en  traitant  le  colcothar  par 
l’acide  sulfurique  concentré , et  en  évaporant  la  liqueur  jusqu’à  siccité , 
pour  chasser  l’excès  d’acide. 

On  le  prépare  plus  souvent  en  dissolvant  dans  l’eau  du  sulfate  de  pro- 
toxide  de  fer,  et  le  suroxidant  par  un  léger  excès  d’acide  azotique.  La  li- 
queur évaporée  avec;  de  l’acide  sulfurique  laisse  un  résidu  d’un  blanc 
jaunâtre , qu’on  chauffe  dans  une  (^psule  de  porcelaine  ou  de  platine 
jusqu’à  ce  qu’il  ne  répande  plus  de  vapeurs  d’acide  sulfurique.  Les  for- 
mules suivantes  indiquent  que  lorsqu’on  suroxide  2 équivalents  de  sulfate 
de  protoxide  de  fer,  il  faut  ajouter  un  équivalent  d’acide  sulfurique  pour  , 
obtenir  un  sulfate  de  sesqui-oxide  de  fer  neutre  : 

2FeO,SO*  4-  O = Fe’0*,2S0»  ; 

FcJO»,2SO»  4-  SO»  = FeW,(SO^)3. 

Cette  observation  n’est  pas  particulière  au  sulfate  de  fer  ; elle  s’applique 
à tous  les  sels  de  protoxide  de  fer  ; et  l’on  peut  dire,  d’une  manière  géné- 
rale , que  l’addition  d’une  nouvelle  quantité  d’oxigène  à un  sel  de  pro- 
toxide de  fer,  nécessite  une  nouvelle  quantité  d’acide  pour  que  le  sel 
de  sesqui-oxide  soit  neutre  comme  le  premier. 

Il  existe  au  Chili  un  sulfate  de  sesqui-oxide  de  fer  naturel  qui , d’a- 
prè.s  M.  H.  Rose,  a pour  formule:  Fé*0’,(SCF)*,9H0,  et  qui  est  identique 
avec  le  sel  neutre  qu’on  prépare  artificiellement. 

SULFATE  DE  PEROXIDE  DE  FER  BASIQUE. 

Nous  signalerons  plusieurs  sulfates  de  peroxide  de  fer  basique. 

1*  Un  sel  obtenu  parM.  Mausen  faisant  digérer  dn  sel  neutre  avec  un 


338  sulfate  de  fer  formé  par  l’oxide  magnétique. 

excès  d’hydrate  ih>  [leroxide  de  fer;  il  a pour  formule;  FeW,2S0’; 

2"  L’n  sel  liasique  , obtenu  par  M.  Soulx-iraii  en  faisant  bouillir  une 
dissolution  de  sous-sulfate  de  potasse  et  de  fer  ; il  a pour  comiiosition  : 
FeW.SO’  ; 

3'  Le  dépèt  ocreux  qui  se  forme  lorsqu’on  abandonne  à l’air  une  dis- 
solution de  sulfate  de  protoxide  de  fer  ; ce  sel  a pour  formule  ; (FeW)', 
SCF.  On  obtient  le  même  sel  en  précipitant  d’une  inanièn’  incomplète, 
par  un  alcali , le  sulfate  neutre  de  sesqui-oxide  de  fer  ; 

4"  lai  précipité  qui  .st;  forme  lorsqu'on  fait  laïuillir  une  di.ssointion  de 
sulfate  neutre  de  sesqui-oxide  ib*  fer,  et  qui  a jiour  formule  : (FeW'*, 
SCF. 

L’acide  sulfurique  parait  .se  combiner  encore  en  d’autres  proportions 
avec  le  sescjui -oxide  de  fer  pour  former  des  sels  basiques. 

Le  sous-sulfate  de  peroxide  de  fer,  (Fe^(F)’,SO*,  est  employé  en  pein- 
ture sur  verre  et  sur  porcelaine. 

ALU.N  DE  FER. 

Le  sulfate  de  sesqui-oxide  de  fer  forme  avec  le  sulfate  de  potasse  ou 
avec  le  sulfate  d’ammoniaque  des  aluns  de  fer  qui  correspondent  par  leur 
eonqiositiou  à l’alun  ordinaire,  ün  peut  produiiTi  directement  ces  aluns 
en  mêlant  dans  des  liqueurs  chaudes  et  concentrées  des  équivaleuLs  é^aux 
des  sels  (|ui  les  constituent.  On  obtient  des  octaèdres  volumineux  , iiàco- 
lores  ou  légèrement  rostis,  qu’on  distingue  des  autres  aluns  j>arce  que 
l’ammoniaque  eu  sépare  de  l’hydrate  jaune  de  sesqui-oxide  de  fer,  et  que 
le  cyanoferrure  de  potassium  produit  dans  leur  dissolution  un  préci- 
pi U- abondant  de  bleu  de  Prusse. 

On  peut , d’après  M.  Maus , former  des  aluns  de  fer  basiques  en  ajou- 
tant à une  disstAlution  neutre  de  sulfate  de  sesqui-oxide  de  fer  de  la  po- 
tasse ou  de  rammoniaque,  just|u’à  ce  que  le  précipité  ne  se  dissolve  pins  ; 
en  faisant  évaporer  les  li(|ueurs , on  obtient  des  sels  qui  sont  représenté-s 
par  les  formules  suivantes  : 

(KO,SO  (Ke%\(SCF)2)  ,6H()  ; 

'AilF,110,S0';»,(Fc’(F,(.S0')»),Ctl0. 

SLLFATE  DE  FER  FORMÉ  PAR  l’OXIDE  MAGNÉTIQl’E. 

Ce  sel  prend  naissance  lorsqu’on  abandomie  k l’air  une  dissolution  de 
sulfate  de  protoxide  de  fer,  ou  qu’on  dissout  dans  de  l’acklc  sulfurique 
de  l’oxide  magnétique  hydraté. 

Il  est  d’un  jaune  rougeâtre  assez  foncé;  loi-squ’on  le  traite  par  de  la 
potasse,  il  donne  un  prt-cipité  vert  foncé  d’oxide  magnétique,  et  non  un 
mélange  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de  fer;  ce  qui  semble  prouver 
qu’il  contient  bien  un  oxide  de  fer  particulier. 
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Les  sulfates  de  protoxideel  de  sesqui-oxidede  1er  peuvent  sc  eombiiier 
entre  eux  en  plusieurs  prupurtions.  M.  Abicli  a décrit  un  sulfate  de  fer 
qui  U pour  formule  (FeO,SO’/,(FeW,(SO^j’)^,ùHO. 

M.  Barreswil  a obtenu  le  même  composé  en  traitant  à une  basse  tempé- 
rature par  de  l'acide  sulfurique  concentré,  une  dissolution  contenant 
3 équivalents  de  sulfate  de  protoxide  de  fer  et  2 (^uivalents  de  sulfate 
de  sesqui-oxide.  Il  se  forme  un  précipité  de  couleur  bleue  qui  est  d'une 
grande  instabilité.  Itans  ce  sel  de  fer,  le  protoxide  et  le  sesqui-oside 
de  fer  se  trouvent  dans  le  même  rapport  que  les  deux  cyanures  de  fer 
dans  le  bleu  de  Prusse. 

M.  Berzéliusa  trouvé  dans  le  minerai  de  cuivre  de  Fahlun  de  petiLs 
cristaux  rouges,  qui  sont  formf's  de  ((FeO)',(SO')*),((Fe’0‘)’,(SCP)“),36HO. 

SLI.HTE  ET  HYfOSUr.flTE  DK  PROTOXIDE  DE  FER. 

(i'e0,S02)  et  (FeO.S’O'^). 

IjU  fer  se  dissout  rapidement  dans  l'acide  sultureux  étendu  d'eau,  sans 
dégager  de  gaz.  MM.  Fordos  et  Gélis,  qui  ont  étudié  cette  réaction  , ont 
fait  voir  que . si  on  opère  à l'abri  de  l'air,  on  obtient  un  sulfite  et  un  liy- 
posulfite  de  protoxide  de  fer;  mais  sous  l'inlluence  de  l'air,  l'hyposuHite 
se  transforine  eii  tétratliionate  de  fer;  ce  dernier  sel  peut  àc  dédoubler 
ensuite  eu  sulfate  de  fer,  en  soufre  et  en  acide  sulfureux. 


CARBONATE  DE  FER.  FeO,CO'-. 

l.e  carbonate  de  protoxide  de  fer  est  insoluble  dans  l’eau  ; on  peut  le 
pn'parer  par  double  décomposition  en  traitant  un  sel  de  protoxide  de  fer 
par  un  carbonate  alcalin.  Il  est  d’un  blanc  jaunâtre,  et  se  traiisformeà 
l’air  en  hydrate  de  ses(|ui-oxide  de  fer. 

Le  carbonate  de  fer  est  soluble  dans  l’eau  à la  faveur  de  l’acide  carbo- 
ni(}ue.  La  plupart  de.s  eairx  ferrugineuses  contiennent  du  carbr)nate  de 
fer  dissous  dans  de  l'acide  Carbonique. 

On  trouve  le  carbonate  de  fer  dans  la  nature.  Il  est  souvent  cristallisé 
en  rhomboèdres , et  porte  le  nom  de  fer  spatAigue.  Il  est  mélangé  ordi- 
nairement à des  carbonates  de  manganèse,  de  magnésie  et  de  chaux. 

Le  carbonate  de  fer  est  considéré  comme  un  minerai  do  fer  d'excel- 
lente qualité.  Il  existe  en  rognons  ou  en  amas  au  milieu  des  terrains 
fiouillers.  Il  constitue  prcs(|ue  tous  les  minerais  de  fer  que  l’on  exploite 
en  Angleterre. 

Les  cristaux  de  fer  spathique  présentent  la  propriété  singulière  de 
n'étre  attaqut'-s  qu'aviv  une  extri'-me  lenteur  par  les  acides,  même  coii- 
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■'i/lO  l'HUSI’HATES  DE  SESyUl-OXIDK  DE  KE«. 

l'AMitrés.  La  f'iialeur  l(s  (lé«onipo.v , un  iiuHaugff  d’oxiilt*  lie  rar- 

l>onu  ut  d'acidu  uarbüiiique,  t;l  laisse  un  oxide  de  Ier  interuu'diaire. 


CARBONATE  DE  PEROXIDE  DE  FER. 

L’existence  de  ce  sel  est  douteuse  ; ou  du  moins  le  carbonate  deperoxide 
de  fer  présente  une  grande  instabiliui  ; lorsqu’on  verse  un  carbonate  al- 
calin dans  un  sel  de  sesqui-oxide  de  fer , il  se  forme  presque  aussitôt  un 
précipité  d’hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer , et  il  se  dégage  de  l’acide  car- 
bonique. 

Cependant  le  carbonate  de  sesqui-oxide  de  fer  forme  des  sels  doubles 
assez  stables  avec  les  carbonates  alcalins.  Les  bicarbonates  de  potasse  et 
de  soude  dissolvent  l’hydrate  de  sesfiui-oxide  do  fer  en  donnant  des  disso- 
lutions rouges  que  l’ébullition  ne  dé-composc  pas,  et  dont  on  ne  sépare  le 
peroxide  de  fer  que  par  les  alcalis  caustiques.  L’azotate  de  peroxide  de 
fer  mêlé  à un  excès  de  carbonate  de  jK)tasse  produit  une  liqueur  rouge 
foncée , dans  laquelle  on  peut  supposer  l’existence  d’un  carbonate  double 
de  sesqui-oxide  de  fer  et  de  potasse.  '■ 

PHOSPHATES  DE  FER. 

PHOSPHATE  NEUTRE  DE  PROTOXIDE  DE  FER,  (FeO)’,HO,PhO\ 

On  obtient  ce  sel  sous  la  forme  d’une  poudre  blanche  et  demi-transpa- 
rente, en  précipitant  un  sel  de  protoxide  de  fer  par  le  phosphate  de  soude 
neutre  , et  en  liltrant  la  liqueur  avant  (|ue  tout  le  protoxide  do  fer  soit 
précipité;  ce  sel  reste  sur  te  liltre  ; la  liqueur  claire , abandonnée  au  con- 
tact de  l’air,  laisse  dé(H>ser  un  pré-cipité  qui  prend  rapidement  une  teinte 
d’un  gris  bleuâtre,  et  dont  la  composition  n’a  pus  encore  été  déter- 
minée. 

Le  sous-phosphate  (FeO)J,Phü  • , se  prépare  eu  versant  goutte  à goutte 
une  solution  de  sous-phosphate  de  soude  (Naü)’,PhO>  dans  un  sel  de 
fer  au  minimum.  11  bleuit  rapidement  à l’air,  et  s’y  change  en  un  sous- 
phosphate  double  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de  fer. 

PHOSPHATES  DE  SESQUI-OXIDE  DE  FER. 

Il  existe  un  phosphate  neutre  et  plusieurs  phosphates  basiques  de  ses- 
qui-oxide de  fer. 

Le  précipité  blanc,  insoluble,  inaltérable  à l’air,  qui  se  produit  en  ver- 
sant un  phosphate  soluble  dans  un  sel  de  peroxide  de  fer,  est  basique  et 
a pour  formule  : FeW,PhlP,âHO.  (ihaiilTé  an  rouge,  il  se  déshydrate  et 
devient  brun. 
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S'il 

(le  si'lsc  rencontre  dans  certains  minerais  de  1er,  dont  il  altinr  la  ([ua- 
lité;  le  phosphore  iiu’il  contient  est  récluit  par  le  charbon,  et  passe  dans 
la  fonte  et  dans  le  1er  qu’il  rend  cassants. 

ARSéMATES  DE  FER. 

ARSI^MATE  NEUTRE  DE  PROTOXIDE  DE  FER.  (FeO)*,AsO*. 

On  obtient  ce  sel  en  décomposant  un  arséniato  soluble  par  un  sel  de 
fer  au  minimum.  11  est  blanc,  mais  passe  rapidement  'au  vert  sale , en 
s’oxidant  au  contact  de  l’air.  L'oxidation  s’arrête , comme  pour  le  phos- 
phate , lorsque  l'oxide  s’est  changé  en  oxide  magnétique.  L’arsi'miale  île 
protoxidê  de  fer,  chauffé  au  rauge  , se  décompose  en  acide  arsénieux 
qui  se  sublime , et  en  arséniate  basique  de  sesqui-oxide  de  fer. 

AR.SÉNIATES  DE  PEROXIDE  DE  FER. 

L’arséniate  de  ])eroxide  de  fer,  (Fe^0’)^(As0^)\12H0,  e.st  une  poudre 
blanche,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  les  acides,  qu’on  obtient  par 
double  décomposition.  Il  est  soluble  dans  l’ammoniaque  et  produit  une 
liqueur  rouge. 

On  trouve  dans  la  nature  plusieurs  arséniates  basiques. 

ARSEMTES  DE  FER. 

Lorsqu’on  agite  une  dissolution  d’acide  arstinieux  avec  de  l’hjdrate  de 
sesqui-oxide  de  fer  récemment  précipité,  cet  acide  se  combine  avec  le 
sesqui-oxide , et  forme  un  sous-sel  insoluble  ; il  ne  reste  plus  dans  la  li- 
queur aucune  trace  d’acide  arsrinieux.  C’est  sur  cette  propriété  qu’est 
fondé  l’emploi  de  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  fer  comme  contre-poison 
de  l’acide  arsénieux. 

L’arsénite  de  protoxide  de  fer  est  blanc  ; il  jaunit  rapidement  au  con- 
tact do  l’air;  il  est  soluble  dans  l’ammoniaque. 

BORATE  DE  PROTOXIDE  DE  FER. 

L’acide  borique  a peu  d’affinité  "pour  les  oxides  de  fer.  Quand  on  verse 
du  borax  dans  un  sel  de  fer  au  minimum,  il  .se  forme  un  précipité  qui 
parait  avoir  pour  formule  (FeO)î,BO®;  mais  ce  précipité  se  décompose  pen- 
dant les  lavages,  et  l’eau  lui  enlève  du  l’acide  borique. 
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(j;  sd  s<;  pri'spntc  avec  l’aspect  d'une  [OTudi-e  jaune,  insoluble,  ipii 
brunit  par  la  calcination,  et  se  vitrilit^  à une  tem|x''ratiire  d’un  rouge  vif. 

On  l’obtient  |>ar  double  décomposition  en  précipitant  le  iKjrax  par  un 
sel  de  fer  au  maximum. 

SILICATES  DE  FER. 

I.e  silicate  de  protoxide  de  fer,  (FeO)*,SiO^,  se  forme  pendant  l’affinage 
du  fer.  11  est  très  fusible,  attaquable  par  les  acides , et  se  pnisente  tantdt 
en  masses  amorphes,  tautdt  en  cristaux  gris,  dont  l’éclat  est  métallique. 

On  trouve  quelquefois  dans  l’intérieur  dos  laves  volcaniques  un  sili- 
cate de  fer  (FeO)’,2SiO’  d’qu  blanc  grisâtre  qui  noircit  rapidement  au 
contact  de  l’air  en  absorbant  à la  fois  l’oxigène  et  riiumidité  , et  se  trans- 
forme en  un  autre  silicate  qui  ii  jxiur  formule  : (FeO,SiO'),(Fe’0^,SiO’), 
6110.  Ce  sel  a la  même  composition  que  l'Iiisingi'rite  des  minéralogistes  ; 
il  est  beaucoup  moins  fusible  que  le  silicate  tribasiijue,  et  .se  forme 
qucl()uefois  dans  les  liauLs-fourneaux. 

M.  Mulder  a analysé  la  matière  d'un  gi-is-blanc,  connue  sous  le  nom 
d'arbre  de  Mars , (jui  entoure  au  bout  de  i)cu  de  temps  un  cristal  de  sul- 
fate de  fer  plongé  dans  la  liqueur  des  cailloux  (mélange  de  silicate  et  de 
carbonate  de  potasse).  Il  a trouvé  que  celte  es|)êcc  de  végétation  était 
fornii'-e  de  carbonate  de  potas.se  uni  à du  silicate  basique  de  protoxide 
de  fer,  et  avait  pour  composition  : (KO,CO*),(FeO)®,SiO’. 

Le  silicate  de  sesqui-oxide  de  fer,  (Fe^03),(Si0^)’,H0,  ou  anl/iosidérite, 
est  un  minéral  fibreux,  d’nn  aspect  cbatoyant,  d’une  densité  de  3,98  , 
pins  dur  que  le  feldspath,  dinicilement  fusible. 

La  silice  se  trouve  aussi  combim'e  dans  la  nature  tout  à la  fois  avec  le 
protoxide  et  le  sesqui-oxide  de  fer. 

F'nfin,  on  peut  préparer  par  fusion  plusieurs  silicates  de  protoxide  et 
de  sesrpii-oxide  de  fer,  et  il  existe  dans  le  règne  minéral  des  combinai- 
sons doubles  de  silicates  de  sesijui-oxidedefcr  avec  le.s  silicates  de  chaux, 
de  magnésie,  de  manganèse  et  île  soude. 

MINÉRAUX  DE  FER. 


Le  fer  sc  trouve  daus  tous  les  terrains  ; il  forme  un  grand  nombre  d'es- 
pèces que  l’on  peut  classer  de  la  manière,  suivante  : 


FER  uéTALLIQUe  . . 
MIséRAUX  OXIGÉvés 


Fer  méléorique. 

SPeroxiite  anhydre, 
l’croxidc  hydraté. 
Oxide  magnétique, 
F'ranklinite. 
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KKII  NATIF. 


MIFféRAUX  SDLFCRéS  ET  TELLl'RKS.  ' 

( 


Pyrllc»  jaum.'s  <-l  blinclies. 
P)riles  magnétùiues. 
Sulfates. 

Tcllururcs. 


his£racx  piiospiiorI^.s  et 
SKSiiS 


AR- 


( Phosphates. 
Arséniure. 
Arstîniosulftire. 
j Arst'nialcs. 

I Ars^niosulfates. 


MINÉRAUX  SILICÉS. 


Silicates  très  nombreux. 


MJNÉRAl'.X  CARBONÉS. 


Carbonates. 

Oxalate  (humboldtite). 


/ Chromites. 

UtNÉRAl'X  A ACIDES  MÉTALLIQOES.  / 

I Tantalites  et  tantalates. 

\Titanates. 


[•lusieurs  de  ces  minéraux  ont  été  déjà  signait^  ; mais  nous  avons  main- 
tenant à insister  sur  leurs  propriétés  minéralogiques  et  leur  gisement. 


FER  >ATIP. 

fer  natif  est  souvent  mélé  à du  quartz , à du  graphite , et  quelque-, 
fois  à de  l'acier  naturel  ; sa  structure  est  quelquefois  cristalline  ; sa  den- 
•sité  est  de  6,71. 

Le  fer  métallique  qu’ou  trouve  dans  la  nature  se  rencontre  générale- 
ment dans  les  pierres  météoriques  ; tanU'tt  il  forme  la  masse  entière  de  ces 
aérolithes,  tantôt  il  s'y  trouve  seulement  disséminé. 

Les  aérolithes  contiennent  toujours  une  proportion  considérable  de  fer, 
et  souvent  du  collait , du  nickel,  du  chrome,  du  manganèse,  de  l'étain, 
du  cuivre  , du  soufre,  du  carbone  , du  silicium  , du  phosphore , et  une 
quantité  très  faible  d’une  substance  particulière , que  M.  Berzélius  est 
|jorté  à considérer  comme  un  nouveiiu  corps  simple. 

Le  fer  natif  en  masse  présente  queUiuefois  la  malléabilité,  la  ténacité  , 
et  même  l'aspect  du  fer  ordinaire.  On  a constaté  sa  présence  dans  plu- 
sieurs localités. 

On  en  a trouvé  une  masse  du  poids  de  1500  kilogrammes  à 01uin|ia,  près 
de  SanrYago,  où  elle  est  enfoncée  tians  une  terre  argileuse.  M.  de  Uum- 
boldt  a rencontré  des  masses  de  fer  natif  également  très  considérables  au 
Pérou  et  au  Brt-sil. 

lys  Maurts  ont  exploité  pendant  longtemps  au  Stàiégal  une  immense 
ma.ssc  de  fer,  qui  n’avait  besoin  que  d'être  forgée. 

On  a trouvé  à .\ken,  près  de  Magdehourg,  sous  les  [lavés  de  la  ville, 
une  masse  de  fer  pesant  80  kil. , et  qui  avait  les  qualités  de  l’acier. 
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Nous  donnerons  ici  lu  composition  de  quelques  unes  des  masses  de  ter 
trouvées  à la  surface  de  la  terre , et  regardées  comme  étant  dues  à des 
phénomènes  astronomiques  ; on  remarquera  que  tous  ces  fers  contien- 
nent une  quantité  plus  ou  moins  considérable  de  nickel. 


Fer. 

Nickel. 

Chrome 

Soufre. 

SUice. 

UagoMe. 

1 Fer  de  Sibérie , par  Klaprolh.  . 

98,6 

1,20 

» 

» 

» 

U 

1 Fer  de  Sibérie,  par  M.  Derzélius. 

89,27 

10,73 

» 

M 

» 

B 

Fer  de  Brahim , par  Laugier. . . 

91,50 

1,50 

0,50 

mEüiM 

3 

2,00 

Fer  de  llrasina , par  llolger  . . 

88,16 

11,84 

II 

» 

11 

B 

Fer  de  .Sanla-Bosa,  par  M.  Bous- 

singaiilt 

91,40 

8,59 

M 

■ 

B 

B 

Fer  du  Cap,  par  Wehrle  . . . . 

89,27 

10,73 

W 

• 

B 

B 

Fer  de  Crasse,  par  M.  le  duc  de 

Luynes. 

87,63 

17,37 

B 

B 

B 

» 

I.rcs  phénomènes  astronomiques  déterminent  également  la  projection 
de  certaines  pierres,  qui  portent  les  noms  de  picires  météoriques,  aéru- 
lilhes,  bolides,  pierres  tombées  du  ciel,  météorites. 

Ces  pierres  ont  en  général  un  aspect  grisâtre , et  sont  recouvertes 
d’une  écorce  ou  croûte  noire,  ordinairement  vitreuse  et  luisante  ; elles 
ont  la  texture  d’une  roche  granitoïde  ; M.  Gustave  Rose  a pu  retirer  des 
météorites,  par  des  moyens  mécaniques,  des  cristaux  de  pyroxène,  de 
labrador,  de  fer  sulfuré  magnétique,  de  fer  natif,  etc.  M.  Dufrénoy  a 
divisé  les  météorites  en  deux  classes  : la  première  comprend  les  pienes 
alumineuses  ; la  seconde  est  formée  par  les  pierres  météoriques  non  alu- 
mineuses. 

Nous  donnerons  la  composition  de  (juelques  unes  de  ces  pierres. 


Pierre  météorique  alumineuse  tombée  d Jurenas  et  analysée  par  Laugier. 


Silice 40,0 

AInmine 10,4 

tiagnésic 0,8 

Chaux 9,2 

Oxide  de  fer 23,5 


Pierre  météorique  noti  alumineuse 


Oxide  de  manganèse G, 5 

Potasse 0,2 

Soufre 0,5 

Chrome 1,0 

Cendre 0,1 


ée  d l'Aigle,  analysée  par  Vauquelin. 


Silice 54 

Magnésie 9 

Chaux 1 


Oxide  de  fer 36 

Oxide  de  nickel 3 
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Pierre  météorique  alumineuse  tombée  à Chàteau-neuard,  analysée 
par  M.  Dufrénoy. 


Silice 30,13 

Alnminc 3,8‘J 

\UgD<<sic 38,13 

Chaux. 0,14 

Oxide  de  fer 39,A'i 

Oxide  de  manganèse traces. 


{■olasse 0,37 

Soude 0,86 

Soufre.  0,36 

Fer 7,70 

Nickel 1,65 


Pierre  météorique  non  alumineuse  tombée  à Erxleben,  analysée  parStromeyer. 
SlUcc 36,33 


Mapiésie 33,58 

Chaux 1,93 

Oxide  de  fer 5,58 

Oxide  de  mauRaoèse 0,71  | 

Oxide  de  ctirome  0,35  | 


Alumine 1,60 

Soude 0,7A 

Soufre 3,95 

Fer 3à,û3 

Nickel 1,58 


On  a signalé  récemment  la  présence  du  brome  dans  une  aérolithu. 

PEROXIDE  DE  FER  ANHYDRE. 

Leperoxide  de  fer  anhydre  constitue  plusieurs  minéraux  de  fer,  dont 
nous  ferons  connaître  les  principales  propriétés. 

Fer  olKIsie  métalloïde. 

Ses  cristaux  dérivent  d'un  rhomboèdre  très  voisin  du  cube.  Sa  densihi 
est  de  5,22.  Il  est  presque  toujours  légèrement  magnétique  , ce  qui  tient 
à la  présence  de  traces  d'oxide  de  fer  intermédiaire.  On  cite  dans  l'Ile 
d'Elbe  un  gisement  tris  considérable  de  fer  oligiste.  Cet  oxide  se  trouve 
aussi  à Fraraunt,  dans  les  Vosges. 

Le  fer  oligiste  constitue  des  dépôts  plus  ou  moins  considérables  dans 
les  terrains  de  cristallisation  et  de  transition.  Il  forme  quelquefois  des 
iDontagnes  entières,  des  amas  et  des  filons  puissants.  Il  est  abondant  en 
France,  en  Allemagne,  en  Russie,  etc.  Il  constitue  un  minerai  de  fer  de 
bonne  qualité.  , 

Fer  ollslAle  »péealalre. 

On  désigne  sous  ce  nom  des  cristaux  de  peroxide  do  fer  que  l'on  re- 
cueille près  des  volcans,  et  qui  par  leur  éclat  et  leurs  reflets  forment  de 
véritables  miroirs  métalliques. 

Per  ollsuie  micacé. 

Il  cristallise  en  tables  hexagonales,  douées  d’un  grand  éclat  métal- 
lique. Il  est  divisible  en  petites  paillettes  translucides;  sa  densité  est 
de  5,25. 


3&6 


FEH  UXIDÉ  HYDRATÉ. 


Bénuiiu  romc> 

L’Ilématito  rougo  est  en  masses  mamelonnées  fibreuses,  d'un  rouge 
sombre,  métalliques  à la  surface,  très  dures.  Elle  est  employéç,  à cause 
de  sa  dqreté,  pour  faire  des  brunissoirs. 

La  densité  de  l'hématite  est  environ  de  5, U ; elle  est  souvent  mélangée 
d'oxide  de  manganè.se  ; alors  elle  devient  presque  noire. 

Fer  oxide  reose  eomaoclr. 

Cet  oxide  est  en  grains  sphériques  et  arrondis , à cassure  fibreuse  ; 
sa  poussière  est  rouge.  Cette  variété  est  souvent  mélangiV  d’oxide  de 
manganèse  et  d'hjdrate  de  peroxide  de  fer. 

La  sanguine,  que  l'on  emploie  pour  faire  des  crayons  rouges,  est  du  fer 
oxidé  muge  terreux  : cet  oxide  colore  les  grès  auxquels  on  a <lonné  le 
nom  de  gvès  rouge.  Le  fer  oxidé  rouge  compacte  a le  même  gisement  que 
le  fer  oligistc;  on  le  trouve  quelquefois  en  couches  dans  les  terr.iins  se- 
condaires (Gard  et  Ardèche).  

PEROXIDE  HYDRATÉ.  FER  OXIDÉ  HYDRATÉ. 

Cet  oxide  se  trouve  dans  tous  les  terrains , il  est  beaucoup  plus  ré- 
pandu que  l'oxide  anhydre. 

Il  est  brun  ou  brun-jaunâtre;  sa  poussière  tirant  sur  le  jaune  le  fait 
distinguer  de  l’oxide  anhydre,  dont  la  poussière  est  rouge;  sa  densité  est 
3,92‘2  ; il  perd  son  eau  par  la  calcination  et  devient  rouge.  Il  se  dissout 
dans  l'acide  chlorhydrique  et  même  dans  l’acide  oxalique.  On  le  trouve 
triis  rarement  cristallisé , en  cube  ou  en  octaèdre.  Cette  forme  cristalline 
doit  être  considérée  comme  une  épigénie  provenant  de  la  décomposition 
de  la  pyrite  jaune  Fe.S»,  sous  l’influence  dns  agents  atmosphériques. 

L'bydiate  de  peroxide  de  fer  est  le  plus  abondant  de  tous  les  mine- 
rais de  fer  ; il  alimente  plus  des  trois  quarts  dos  hauts-fourneau X'  de 
France. 

Il  existe  dans  plusieurs  formations , mais  principalement  dans  le  cal- 
caire oolitique  et  dans  une  formation  plus  nouvelle  que  ces  calcaires. 

Dans  la  formation  oolitique  , les  minerais  de  fer  sont  stratifiés  avec  les 
argiles  et  les  bancs  calcAiires;  ces  minerais  ne  sont  jamais  riches,  et 
donnent  presque  toujours  une  mauvaise  fonte,  parce  qu'ils  ountiennont 
de  l'acide  phosphoriquo. 

I>^s  minerais  granulaires  de  la  formation  plus  moderne  , se  trouvent 
dans  des  crevasses  ou  en  bancs  horizontaux  qui  alternent  avec  les  ar- 
giles, les  sables  quartzeux  et  les  grès.  Ils  sont  rarement  calcaires. 

On  a considéré  pendant  longtemps  les  minerais  granulaires  anhydres 
ou  hydratés  comme  t|es  minerais  d’ai/urion,  parce  qu'on  pensait  qu'ils 
avaient  éprouvé  un  transport  pendant  lequel  ils  s'étaient  arrondis;  mais 
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il  i‘st  bien  démontro  maintenant  que  ces  minerais  u'ont  pas  été  roulés , 
et  qu'ils  se  sont  formés  par  des  défiûts  successifs  autour  d’un  noyau  de 
quartz  ou  d’argile. 

Ces  minerais  contiennent  depuis  Uù  jusqu’à  85  p.  U/0  de  peroxide  de 
fer.  La  quantité  d’eau  s’élève  de  10  à là  p.  0/0  ; ils  contiennent  quel- 
quefois jusqu’à  15  p.  0/0  de  peroxide  de  manganèse,  et  en  outre  de  la 
silice  et  de  l’alumine. 

On  distingue  dans  l’espèce  oxide  de  fer  hydraté,  les  variétés  sui- 
vantes. 

BCinaUle  brune. 

Gemmerai  est  analogue,  sauf  la  couleur,  à l’hématite  rouge;  il  se 
trouve  en  concrétions  sous  la  forme  de  stalactites  et  de  rognons  ; il  est 
d’un  brun-noiràtrc.  Il  forme  des  filons  puissants  dans  les  terrains  an- 
ciens et  dans  les  terrains  de  transition  : les  Pyrénées  offrent  de  beaux 
gisements  d’hématite  brune. 

Fer  oxide  (eodlqae,  — OBlIie. 

Ce  minerai  constitue  des  rognons,  des  boules  informes.  I.e  centre  de  ces 
boules  est  souvent  occupé  par  un  noyau  d’argile  endurci  par  un  ciment 
ferrugineux. 

La  formation  de  ce  corps  est  sans  doute  due  à des  infiltrations  fer- 
rugineuses qui  ont  déposé  du  peroxide  de  fer  hydraté  autour  d’une  cer- 
taine quantité  d’argile  qui,  en  se  desstichant,  a formé  un  noyau  mobile. 

Minerai  de  fer  en  draine. 

Ce  minerai  est  en  petits  grains  sphériques , composés  ordinairement 
de  couches  concentriques. 

Les  minerais  en  grains  forment  la  richesse  en  fer  des  départements  du 
centre  de  la  France.  Ils  appartiennent  aux  terrains  tertiaires  moyens , 
qui  recouvrent  les  plateaux  de  calcaire  jurassique  et  de  la  craie;  ou  les 
désigne  improprement  sous  le  nom  de  minerais  d'alluuion. 

Minerai  de  fer  oollüqne. 

Ce  minerai  se  compose  de  grains  très  petits,  soudés  ordinairement  en- 
semble, et  constituant  des  roches  que  l’on  a désignées  sous  le  nom  d’oo- 
lites,  en  les  comparant  aux  œufs  de  poisson.  11  est  formé  en  grande 
partie  d’hydrate  de  peroxide  de  fer  mélangé  à une  certaine  quantité  de 
silicate  et  d’aluminate  de  fer. 

OXIDE  MAGNÉTIQLE,  FED  OXIDULÉ. 

Cet  oxide  forme  souvent  des  couches  très  épaisses  dans  les  terrains  an- 
ciens , il  est  presque  toujours  accompagné  de  roches  talqueuses,  serpen- 
tineuses  et  amphiboliques. 

Lorsqu’il  est  pur,  il  est  iioir-grisàtrc , magnétique,  et  le  plus  souvent 
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niagiiéti-polaire.  Sa  densité  est  de  5,09  ; il  cristallise  cii  octaèdres;  il  est 
faiblement  attaqué  par  l’acide  azotique,  mais  se  dissout  très  facilement 
dans  l’acide  chlorhydrique  et  l’eau  régale. 

Lorsqu’il  est  pur  comme  celui  que  l’on  trouve  en  Suède,  il  contient 
31p.  0/0  de  protoxide  de  fer  et  69  de  peroxide  de  fer. 

FrmaUlBlie- 

Ce  corps  ressemble  beaucoup  à l’oxide  magnétique  ; il  est  ordinaire- 
ment en  masses  amorphes,  présentant  quelques  faces  cristallines  qui  ap- 
partiennent à un  octaèdre  rt'gulier.  11  est  magnétique,  mais  non  magnéti- 
polaire,  il  présente  la  composition  suivante  : 


Peroxide  de  fer —66 

Oxide  rouge  de  manganèse.  <^16 

Oxide  de  zinc — 17 

Total 99 


SULFURES  DE  FER. 

Le  fer  et  le  soufre  piéscntent  des  combinaisons  naturelles  (jui  ont  été 
décrites  avec  détail  à l’article  Sulfures  de  fer.  On  distingue  principalement 
le  fer  sulfuré  jaune  [pyrite  jaune),  et  pyrite  magnétique. 

PHOSPHATES  DE  FER. 

Il  existe  plusieurs  phosphates  de  fer  natifs , ces  minéraux  sont  ordi- 
nairement à base  de  protoxide  : on  en  cite  cependant  qui  contiennent  du 
peroxide  de  fer;  il  ne  sont  jamais  exploités. 

SILICATES  DE  FER. 

Le  protoxide  et  le  peroxide  de  fer,  seuls  ou  associés  à d’autres  bases , 
fonnent  avec  la  silice  des  minéraux  tr^  différents,  parmi  lesquels  on  dis- 
tingue la  chloropale , les  grenats,  etc. 

CARBONATE  DE  FER. 

On  distingue  deux  variétés  principales  de  1er  carbonate  : le  fer  carbu- 
naté  cristallin  ou  fer  SfMtkique , et  le  fer  carbonalé  compacte. 

FER  SPATHIQUE. 

Ce  corps  n’existe  que  dans  les  terrains  primitifs  et  de  transition  ( Isère, 
StjTie,  ^Vestphalie);  il  est  d’un  blanc-jaunâtre;  il  cristallise  en  rhoni- 
bo^es.  Sa  densité  est  de  3,8.  Le  carbonate  de  fer  contient  toujours  des 
carbonaUs  de  manganèse  et  de  magnésie;  il  n’est  pas  attaquable  par 
l’acide  acétique , et  se  dissout  lentement  dans  les  acides  clilorliydrique  , 
sulfurique  et  azotique. 
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Ce  sel  est  décomposé  par  la  chaleur  blanche.  Il  s’altère  lentement  à l’air 
à la  température  ordinaire,  et  se  transforme  en  peroxide  sans  changer 
de  forme;  l’acide  carbonique,  qu’abandonne  spontanément  le  carbo- 
nate de  fer,  se  porte  sur  le  carbonate  neutre  de  magnésie  qui  se  trans- 
forme en  bicarbonate  de  magnésie  soluble  dans  l’eau.  Les  fers  spathiques 
(|ui  sont  arrivés  à cet  état  de  décomposition  portent  le  nom  de  mines 
douces  ; elles  sont  très  recherchées , parce  qu’elles  donnent  du  fer  de  très 
bonne  qualité. 

FER  CARBONAlé  COMPACTE  ET  ARGILEUX. 

Ce  minéral , plus  spécialement  connu  sous  le  nom  de  fer  carbonate  li- 
thoîde  ou  de  fer  carbonaté  des  houillères , se  trouve  principalement  dans 
les  terrains  de  grès  houiller;  il  existe  aussi  dans  les  terrains  houillers 
calcaires;  il  forme  tantôt  des  couches  minces  et  bien  réglées,  tantôt  des 
rognons  de  toutes  grosseurs  disséminés  dans  la  houille  et  les  argiles  qui 
l’accompagnent. 

Il  est  compacte,  gris-noirâtre;  11  est  souvent  pénétré  d’argile  bitumi- 
neuse et  de  houille , et  contient  des  phosphates  de  chaux  et  de  fer,  des 
pyrites , et  quelquefois  de  la  blende. 

Le  minerai  en  rognons  est  beaucoup  plus  pur  et  plus  riche  en  fer 
que  le  minerai  en  couches. 

Quoique  le  fer  carbonate  lithoïde  donne  du  fer  de  moindre  qualité  que 
le  1er  spathique , cepiendant  il  devient  un  minerai  très  précieux  lorsqu’il 
se  trouve  avec  abondance  dans  un  bassin  houiller.  C’est  à cette  réunion 
de  minerai  et  du  combustible  sur  la  plupart  des  bassins  houillers,  qu’il 
faut  attribuer  l’immense  développement  que  la  fabrication  du  fer  a 
pris  en  Angleterre  ; malheureusement  en  France  le  fer  carbonaté  lithoïde 
est  très  rare  dans  les  terrains  houillers. 

MÉTALLURGIE  DU  FER. 

On  donne  le  nom  de  minerai  de  fer  à toute  substance  contenant  as.sec 
de  fer  pour  que  son  exploitation  puisse  être  faite  industriellement.  Comme 
de  petites  quantités  de  phosphore,  de  soufre  ou  d’arsenic,  ôtent  au  fer 
toute  sa  ténacité , on  rejette  les  minerais  dans  les<|uels  le  fer  est  uni  à l’un 
ou  l’autre  de  ces  corps. 

Les  seuls  minerais  exploités  sont  ; 

L’oxide  de  fer  magnétique  ; 

Le  peroxide  de  fer  anhydre  ou  fer  oligiste  ; 

L’hydrate  de  peroxide  de  fer  ; 

Le  carbonate  de  protoxide  de  fer  (fer  spathique  ou  fer  carbonaté  des 
houillères). 

Tous  ces  coiqvi  soumis  à la  calcination,  en  présimce  de  l’air,  sont  rame- 
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nés  h l’état  de  sesqui-oxide  de  fer:  aussi  petit-oii  dire  que  c’est  en  gém'v 
ral  du  sesqui-oxide  de  fer  que  l’on  relire  le  1er. 

Le  métallurgiste  divise  les  minerais  de  1er  en  deux  esfièces  principales  : 
en  mines  terrenses,  et  en  mines  en  mclies.  Les  premières  sont  formées  par 
de  l’hydrate  do  peroxide  de  fer.  Les  secondes  comprennent  toutes  les 
autres  espèces. 

On  emploie  le  charbon  pour  réduire  le  jicroxide  de  fer. 

Les  prownlés  d’extraction  varient  suivant  l’état  de  pureté  du  minerai 
que  l'on  se  propose  d'exploiter. 

Supjajsons,  en  effet,  que  l’on  ait  à traiter  un  minerai  riche  et  tris  pur  ; 
eu  le  chauffant  même  à une  température  peu  élevi'«  avec  un  excès  de 
charbon,  on  devra  le  réduire  en  fer.  C’est  le  procédé  (]ui  est  encore  en 
usage  dans  les  forges  catalanes 

Si  le  minerai  n’est  piis  pur,  cl  qu’il  contienne  du  carbonate  de  chaux, 
de  la  silice,  et  d’autres  matières  étrangères,  le  fer  (ju’il  donnerait,  si  on  le 
chauffait  avec  du  charbon  dans  une  forge  catalane,  se  trouverait  dissé- 
miné dans  la  masse,  sans  que  l’ouvrier  pût  le  rassembler.  On  a n'cours  alors 
à une  nkluction  .suivie  d’un  fondage  général  ; on  détermine  la  fu.sion  de 
la  gangue  et  celle  du  métal , qui  pas.se  à l'état  de  fonte  en  s’unissant  au 
carbone. 

Le  procédé  dans  lequel  toutes  les  parties  du  minerai  entrent  en  fusion 
j)Orte  le  nom  de  Procède  des  hauts- fourncniij:. 

Avant  de  traiter  un  minerai  par  la  métluxle  catalane  ou  par  celle  des 
hauts  fourneaux  , on  doit  le  soumettre  à une  série  d’opérations  ([ui  con- 
stituent la  préparation  des  minerais. 

Préparation  ér«  minéral*. 

Les  mines  terreuses  ne  sont  pas  soumises  au  grillage;  on  se  contente 
de  les  laver  à la  pelle,  dans  un  courant  d'eau,  ou  au  patouillet. 

Le  patouillet  se  compose  d’une  cais.se  en  bois  ou  en  fonte,  dont  le  fond 
est  courbe.  Un  arbre , mis  en  mouvement  par  une  roue  hydrauli(iue  et 
garnie  d’anses  en  fer,  agite  le  minerai  au  milieu  de  l’eau  (juise  renouvelle 
continuellement.  Quand  le  lavage  est  terminé  , on  ouvre  un  des  eûtes  de 
la  caisse  ; l’eau  qui  a servi  au  lavage  s’écoule  aussitrtt. 

Les  mines  en  roches  sont  souvent  grillées.  Cette  opération  a pour  but 
de  rendre  le  minerai  moins  dur,  plus  poreux  et  plus  facile  à réduire  , et 
d’expulser  l'eau  et  l’acide  carbonique  qu’il  renferme. 

ün  peut  exécuter  le  grillage  en  tas  à l’air  libre,  ou  dans  des  enceintes 
de  maçonnerie,  ou  bien  dans  des  fours  continus  semblables  aux  foui's  à 
chaux. 
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MKTItODK  CATALANE. 

La  méthode  catalane  a pour  résultat  de  donner  immédiatement  le  1er, 
sans  passer  par  la  fonte. 

Le  minerai  n’est  soumis  à la  réduction  qu’aprés  avoir  été  préalable- 
ment grillé. 

Il  ne  peut  (>as  se  former  de  fonte  dans  le  procédé  catalan,  à cause  de  la 
présence  du  protoxideile  fer  qui  se  trouve  en  grande  proportion  dans  la 
scorie.  Quand  on  ajoute  des  minerais  très  inanganésifércs  dans  le  foyer, 
les  scories  deviennent  riches  en  manganèse , pauvres  en  fer,  et  il  se  pro- 
duit alors  de  l’acier  naturel  en  proportion  très  notable. 

Dans  la  méthode  catalane,  la  silice  contenue  dans  la  gangue,  produit 
avec  l’oxide  de  fer  un  silicate  de  fer  fusible , qui  constitue  les  scories. 
On  perd  ainsi  une  grande  quantité  d’oxide  de  fer,  et  100  p.  de  minerai 
donnent  en  moyenne  33  p.  100  de  fer  métallique. 

Les  fourneaux  dans  lesquels  s’opère  la  réduction  sont  des  creusets 
rectangulaires,  tapisst’s  de  plaques  de  fonte  épaisses,  dont  le  fond  est 
formé  d’une  pierre  de  grès  réfractaire  (pl.  23,  fig.  1 et  2). 

Pour  rendre  la  combustion  énergique,  on  fait  arriver,  au  moyen  d’une 
tuyère  en  cuivre,  un  courant  d’air  dans  le  creuset. 

La  machine  soufllante  que  l’on  emploie  se  compose  d’une  conduite 
percée  de  trous,  dans  latiuelle  l’eau  tombe  avec  rapidité,  et  entraîne 
dans  sa  chute  une  certaine  quantité  d’air,  qui  est  ensuite  repoussée  par 
l’eau  dans  l’intérieur  du  creuset.  Le  combustible  est  ^généralement  le 
charbon  de  bois. 

On  commence  par  introduire  dans  le  creuset  du  charbon  incandescent, 
jusqu’au  dessus  de  la  tuyère,  et  l’on  divise  le  creuset  en  deux  parties 
au  moyen  d’une  plaque  de  fonte.  D’un  côté  l’on  place  le  minerai,  et  de 
l’autre  le  charbon.  Le  combustible  est  toujours  mis  du  côté  de  la 
tuyère.  Lors((ue  le  creuset  est  chargé  on  retire  la  plaque  de  fonte  , qui 
avait  pour  but  d’cmpôcher  le  mélange  du  minerai  et  du  charbon. 

Lorsque  le  chargement  est  fait,  on  donne  le  vent  d’abord  avec  pnicau- 
tion,  et  ensuite  aussi  fort  que  possible. 

L’ouvrier  doit  alors  remuer  la  masse  avec  un  crochet  ; à un  certain 
moment  de  l’opération  il  laisse  écouler  les  scories,  et  lors<iu’il  juge  que 
la  ràiuction  est  complète , il  ramasse  les  grumeaux  de  fer  disséminés 
dans  la  masse  agglutinée,  en  forme  une  masse  apj)elée  loupe,  qu’il  en- 
lève et  qu’il  porte  sous  un  lourd  marteau  que  l’on  nomme  marteau  fron- 
tal. Là,  le  fer  est  battu  à coups  t|e  marteau,  puis  divisé  au  moyen  de  forts 
couteaux  en  lopins,  qui  sont  forgés  et  étirés  en  barres. 

Le  procédé  des  forges  catalanes  donne  du  fer  nerveux  de  bonne  qua- 
lité; mais  il  ne  j>eut  s’appliquer  qu’aux  minerais  purs  et  tnès  riches.  !.«' 
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for  ([ue  l’on  obtient  ainsi  est  souvent  mélangé  île  petits  grains  d'arier  qui 
l’empêchent  d’étre  laminé  facilement. 

Nous  décrirons  maintenant  le  procédé  des  hauts-founieaux  dans  le- 
quel le  fer  est  réduit  en  fonte , et  qui  permet  l’exploitation  des  minerais 
même  très  pauvres. 


FABRICATION  DB  LA  FONTE. 

Le  traitement  des  minorais  de  fer  dans  les  hauts-fourneaux  exige  un 
fondage  complet  : le  fer  réduit  s’unit  au  carbone,  et  produit  de  la 
fonte  qui  est  fusible  ; les  différentes  substances  qui  forment  la  gangue 
doivent  elles-mêmes  entrer  en  fusion  pour  donner  naissance  au  laitier. 

Lorsque  la  gangue  d’un  minerai  est  argileuse , on  y ajoute  pour  la 
faire  entrer  en  fusion  une  certaine  quantité  de  carbonate  de  chaux  que 
les  ouvriers  appellent  caxtirw,  et  qui  forme  avec  la  silice  un  silicate  d’a- 
lumine et  de  chaux  fusible  à la  température  élevf-e  du  haut-foumeau . 

Si  la  gangue  est  calcaire,  on  mélange  le  minerai  avec  une  substance 
siliceuse  que  l’on  nomme  erbue. 

Les  fourneaux  dans  lesquels  se  produit  le  fonte  portent  le  nom  de 
hauts- fourneaux . 

Ils  sont  garnis  dans  leur  intérieur  de  briques  réfractaires  ou  de  pierres 
en  grès  pouvant  supporter  une  temptirature  très  élevée  sans  entrer  en 
fusion. 

Leur  forme  est  celle  de  deux  troncs  de  cène  opposés  base  à base,  réu- 
nis au  moyen  d’une  courbure  douce,  pour  éviter  dans  l’intérieur  du 
fourneau  les  angles  rentrants  qui  nuiraient  à la  marche  de  la  flamme  ou 
à celle  des  minerais;  souvent  aussi  les  deux  cônes  sont  opposés  base  à 
base,  sans  courbure  douce  au  raccordement  (pl.  26,  fig.  1 ). 

Le  tirage  d’un  fourneau  ordinaire  serait  tout  à fait  insuffisant  pour 
produire  dans  le  haut-fourneau  la  température  qui  doit  déterminer  la 
fusion  du  laitier  et  de  la  fonte  ; on  y fait  arriver  le  vent  d’une , deux  ou 
trois  tuyères  à la  fois , qui  sont  alimentées  par  une  machine  souillante 
mue  par  une  roue  hydraulique  ou  une  machine  à vapeur. 

Un  haut-fourneau  se  compose  de  différentes  parties  qui  ont  toutes  un 
nom  particulier. 

On  appelle  gueulard  l’ouverture  supérieure  du  haut-fourneau  AB , qui 
est  circulaire  ; c’est  par  le  gueulard  que  se  charge  le  fourneau , et  que 
l’on  introduit  des  couches  alternatives  de  minerai , de  combustible  et  de 
fondant. 

Dans  la  partie  BC,  que  l’on  nomme  cuve,  l’oxide  de  fer  est  réduit, 
par  l’oxide  de  carbone  ; aussi  a-t-on  donné  à la  cuve  la  forme  d’un  tronc 
de  cône  dont  la  base  est  en  bas,  parce  qu’elle  resserre  les  gaz  de  la  colonne 
gazeu.se  ascendante , les  force  à un  contact  plus  intime  et  plus  prolongé 
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avec  le  minerai,  el  favorise  ainsi  l’action  nkluctive  de  l’oxide  de  carbone 
surl'oxidc  de  fer. 

CD  représente  le  ventre  du  fourneau. 

L’espace  DE  est  appelé  Xétalage  ou  les  étalages.  C’est  dans  cette  partie 
que  commence  la  carbonisation  du  fer  et  la  réduction  par  le  charbon  ; 
le  contact  du  gaz  avec  les  matières  solides  de  la  colonne  descendante  n’é- 
tant plus  aussi  nécessaire  que  dans  la  cuve,  on  comprend  l’évasement  de 
l’étalage.  La  hauteur  de  la  cuve  est  à celle  des  étalages  comme  3 3/3  ou 
3 1/5  est  à 1. 

C’est  dans  la  partie  EF,  qui  est  presque  cylindrique  et  que  l’on 
nomme  ouvrage , que  la  température  est  la  plus  élevée , et  que  la  fonte 
et  le  laitier  entrent  eu  fusion , pour  passer  ensuite  dans  le  creuset  G. 

Le  recouvrement  du  creuset  est  soutenu  par  deux  pièces  de  fonte  qui 
portent  les  noms  de  tt/mpe  et  de  tacret. 

L’ouverture  du  creuset  est  fermé*  par  une  forte  pierre  M , qui  porte  le 
nom  de  dame. 

Au-dessus  de  la  dame  est  une  ouverture  par  laquelle  s’écoule  constam- 
ment le  laitier  sur  un  plan  incliné  MN. 

A cété  de  la  dame  se  trouve  un  canal  qui  va  du  fourneau  au  sol  de 
l’atelier,  et  qui  sert  à conduire  la  fonte  lorsqu’on  fait  la  coulée.  Pendant 
la  réduction , le  trou  de  coulée  est  fermé  par  un  tampon  d’argile  mélangée 
de  poussier  de  charbon. 

La  fonte  vient  s’écouler  dans  des  moules  en  sable,  et  forme  une  masse 
qui  porte  le  nom  de  gueuse  ; dès  que  la  gueuse  est  coulée,  l’ouvrier  a soin 
de  la  recouvrir  de  sable  jM)ur  rendre  son  refroidissement  plus  lent. 

La  tuyère  est  l’ouverture  par  laquelle  l’air  pénètre  dans  le  fourneau  ; 
elle  se  trouve  au-dessus  du  creuset. 

La  tuyère  n’est  pas  ordinairemedt  dans  la  direction  de  la  dame  MN  ; 
elle  se  trouve  dans  la  direction  perpendiculaire.  C’est  dans  le  cas  assez 
rare  où  il  y a trois  tuyères  qu'il  en  existe  une  alors  dans  la  direc- 
tion RO. 

On  donne  le  nom  de  buse  à l’extrémité  R du  conduit  d’air.  Comme  la 
buse  doit  supporter  une  température  très  élevée , on  l’entoure  souvent 
d’un  canal  dans  lequel  on  détermine  un  courant  d’eau  froide  : on  peut 
alors  l’exposer  à une  température  d’un  rouge-blanc  sans  qu’elle  entre 
en  fusion. 

On  ne  coule  la  fonte  que  toutes  les  douze  ou  vingt-quatre  heures  ; ce 
temps  varie  avec  la  hauteur  du  fourneau  et  les  dimensions  du  creuset. 

L’enveloppe  extérieure  d’un  haut-fourneau  appelée  muraillement , est 
traversée  par  des  canaux  destinés  au  dégagement  de  l'humidité,  ce  qui 
évite  les  fendillements  dans  la  construction. 

Le  fourneau  se  charge  par  le  haut  ; on  construit  un  chemin  incliné  qui 
sert  à monter  le  minerai  et  le  combustible  sur  la  plate-forme.  Souvent 

H.  23 


Digitized  by  Gocjgle 


35&  FABRICATION  DE  LA  FONTE. 

aussi  on  adosse  le  fourneau  à une  hauteur,  en  ayant  le  soin  de  l'isoler 
du  terrain  pour  éviter  les  iiililtrations  d’eau. 

On  pratique  en  général  à la  partie  inférieure  du  haut-fourneau  des 
canaux,  destinés  à réunir  les  eaux. 

La  chemiiv  du  fourneau  est  construite  en  pierres  ou  en  briques  très  ré- 
fractaires. Elle  est  séparée  du  murailleinent  extérieur  par  une  couche 
de  sable  ou  de  scories  qui  empêche  les  pertes  de  chaleur,  et  permet  aux 
parois  de  se  dilater  sans  se  fendre,  parce  qu’alors  le  sable  se  déplace. 

La  chemise  du  fourneau  donne  aussi  la  facilité  de  réparer  l'iutérieur  du 
fourneau  sans  toucher  au  muraillcmcnt. 

La  hauteur  des  fourneaux  varie  avec  la  nature  des  combustibles  que 
l’on  emploie.  Elle  est  de  6 à 12  mètres  pour  les  fourneaux  au  charbon 
de  bois,  et  peut  aller  jusiiu'à  18  ou  2U  mètres  et  souvent  plus,  j>our  L'a 
fourneaux  qui  sont  alimentés  par  du  coke. 

Les  combustibles  généralement  employés  dans  les  hauts-fourneaux 
sont  le  charbon  de  buis,  le  coke  et  le  bois.  Un  donne  la  préférence  au 
coke  dans  toutes  les  localités  uii  la  houille  peut  être  obtenue  a un  prix 
peu  élevé. 

Ou  a remplacé,  il  y a quelques  années,  dans  les  hauts-fourneaux  l’nir 
froid  par  de  l'air  cbaulfé  de  15U  a 30Ü".  Cette  substitution  a été  d’une  grande 
importance  dans  la  fabrication  du  1er.  L’emploi  de  l'air  chaud  permet 
d’atteindre  une  température  beaucoup  plus  élevée  que  celle  qu’il  serait 
possible  de  produire  avuc  de  l’air  froid , et  cette  ch'couslance  modilie  de 
la  manière  la  plus  heureuse  la  marche  du  haut-fourneau.  Un  œnçoil,  on 
ellet,  qu’une  différence  notable  dans  l'intensité  de  la  chaleur  puisse  dé- 
terminer une  fusion  ou  une  réduction  plus  facile  des  silicates,  et  auginen  ter 
le  rendement. 

L’avantage  que  l’on  peut  retirer  de  l’emploi  de  l’air  chaud  dans  les 
hauts-fourneaux,  est  dù  surtout  à la  quantité  de  chaleur  que  l’air  apporte 
avec  lui.  L’air  peut  être  chaulfé  dans  des  foyers  particuliers,  ou  bien  par 
la  chaleur  perdue  des  hauLs-fourneaux. 

Lorsque  le  fourneau  est  construit,  un  procède  il  la  mise  en  feu. 

Pour  le  dessécher,  ou  met  d'abord  du  feu  dans  la  chambre  c|ui 
précède  la  dame.  Il  s’établit  alors  pai'  le  gueulard  un  tirage  qui  enlève 
une  partie  de  f humidité  ; ou  attend  quelques  jours  avant  de  mettre  du 
charbon  dans  le  creuset  ; lorsqu’on  pense  que  toute  l'humidité  s’est  dé- 
gagée, ou  iutrcKluitdu  charbon  dans  le  creuset , un  rallume,  on  emplit 
peu  a peu  l’ouvrage , et  on  charge  entièrement  le  fourncxiu  de  char- 
bon, sans  ajouter  de  minerai. 

La  dessiccation  du  fourneau  peut  durer  douze  à quinze  jours. 

Quand  le  fourneau  est  en  plein  feu  , on  ajoute  à chaque  charge  une 
petiUi  quantité  de  minerai  que  l'on  augmente  successivemeut. 

Lorsque  le  métal  parait  dans  l'ouvrage , on  donne  le  vent  d’abord  avec 


Digilized  by  Google 


TBBOHIB  Ml  HAUT  FOlIRNBAll. 


355 

lenteur , et  le  courant  d’air  n'a  toute  sa  vitesse  qu'au  bout  de  deux  ou 
trois  jours. 

La  fonte  obtenue  dans  les  premières  coulées  est  toujours  de  la  fonte 
blanche , parce  que  la  température  n’est  pas  encore  assez  élevée;  ce  n’est 
que  lorsque  le  fourneau  prend  une  allure  régulière,  qu’il  se  fonnede  la 
fonte  grise,  si  toutefois  la  nature  des  minerais  le  permet. 

rUÉORIE  DU  HAUT-FüUR>EAtJ. 

Nous  avons  dit  précédemment  que  pour  faire  entrer  en  fusion  la 
gangue  du  rainerai,  il  fallait  la  transfonner  en  silicate  double  de  chaux 
et  d’alumine  ; et  (|ue  si  cette  gangue  était  siliceuse  ou  argileuse,  on  devait 
ajouter  une  certaine  quantité  de  carbonate  de  chaux  (Castine)  pour  la 
rendre  fusible. 

L'addition  du  carbonate  de  chaux  a aussi  pour  but  de  déplacer  le  pro- 
toxide  de  feix  qui  tend  toujours  à entrer  dans  le  laitier  pour  former  un 
silicate  de  fer  fusible  qui  est  irnkluctible  par  le  charbon. 

L’expérience  a démontré  que  le  silicate  d’alumine  ei  de  chaux  le  plus 
fusible  , est  celui  dans  le<iuel  l’oxigéne  de  l’acide  est  le  double  de  celui 
des  deux  bases.  11  faut  en  outre  que  la  chaux  soit  en  plus  forte  propor- 
tion que  l’alumine. 

Les  bons  laitiers  présentent  la  composition  suivante  : 


.Silice ü3  A 53  p.  100 

Chaux  .....  25  A 35  — 


Alumine  ....  15  A 20  — au  plus 

On  doit , dans  un  haut-fourneau  à charbon  de  bois , tâcher  d’ob- 
tenir des  laitiers  se  rapprochant,  par  leur  composition  , du  silicate  qui 
entre  le  plus  facilement  en  fusion. 

On  a remarqué  que , dans  un  fourneau  à coke  , il  y aurait  de  l’incon- 
vénient à donner  au  laitier  la  composition  précédente  , parce  que  la  fonte 
serait  sulfureuse  ; on  augmente  alors  la  quantité  de  chaux,  et  l’on  cherche 
à rapprocher  le  laitier  d’un  silicate,  dans  lequel  la  quantité  d’oxigene  est 
la  même  dans  l’acide  et  dans  les  bases;  le  soufre  passe  alors  dans  le  laitier 
à l’état  de  sulfure  do  calcium. 

Le  meilleur  laitier  pour  les  fontes  grises  contient  50  de  silice  , 30  de 
chaux,  et  18  d’alumine. 

Lorsqu’on  travaille  en  fonte  blanche,  il  faut  forcer  un  peu  la  proportion 
de  chaux , et  rendre  ainsi  le  laitier  plus  fusible.  Le  travail  en  fonte 
blanche  est  ordinairement  accompagné  de  laitiers  contenant  du  protoxide 
de  fer. 

Le  protoxide  de  manganèse  dans  le  laitier  donne  des  résultats  avan- 
tageux pour  les  fontes  blanches  ; il  augmente  la  fusibilité  du  laitier , fait 
passer  du  manganèse  dans  la  fonte,  et  rend  l’affinage  pour  acier  plus 
facile. 
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Le  laitier,  étant  destiné  à recouvrir  la  fonte  et  à la  préserver  de  l’action 
oxidante  de  l’air  qui  entre  par  les  tuyères,  doit  avoir  une  certaine 
densité  pour  ne  pas  être  déplacé  par  le  courant  d’air. 

Nous  donnerons  ici  les  analyses  de  quelques  laitiers,  ({ue  l’on  doit  à' 
M.  Berthier. 

Laitiers  provenant  de  minerait  oxidéi. 


.SUice 60,0  39,0 

Chaux. 28,5  20,6  19,6 

Magnésie 1,6  7,2  2,û 

Alumine 17,0  7,5  26,0 

frotoxide  de  fer h,U  3,0  5,0 


Protoxlde  de  manganèse.  2,0  3,6  » 

97,8  101,8  98,0 


Laitieri  provenant  de  minerait  earbonatit. 


Silice 

56,0 

65,0 

55,5 

Chaux 

13,0 

8,0 

5.2 

Magnésie 

9,3 

5,0 

8,6 

Alumine 

6,5 

9,0 

5,6 

Protoxlde  de  fer.  .... 

5,0 

9,0 

1.8 

I*roloxide  de  manganèse. 

9,5 

7,0 

33,5 

Soufre 

1» 

» 

0,7 

93,3 

102,2 

98,7 

Laitiers  provenant  de  fourneaux 

chauffit  au  coke. 

Silice 

35,5 

56,6 

Ctiaux 

38,5 

28,3 

Magnésie 

1,5 

U 

Alumine 

16,2 

18,8 

I*rotoxide  de  fer 

1,2 

1,8 

Protoxide  de  manganèse. 

2,6 

2,6 

Soufre 

1,5 

1,2 

96,7 

99,3 

Scories  de  forges  catalanes. 

Silice 

31,1 

25,8 

IVoloxide  de  fer 

31,5 

61,0 

Protoxide  de  manganèse . 

27,5 

3,2 

Ciiatix , 

3, ‘J 

3,0 

Magnésie 

2,5 

1,0 

Alumine 

3,6 

7,5 

99,1 

101,0 
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Scories  provenant  de  l'affinage  de  fontes  communes. 

6,6 
86,5 
traces. 

2,4 
» 

0,1 

4,7 

98,0 

Pour  faire  comprendre  la  théorie  des  réactions  ciiimiques  qui  se  pro- 
duisent dans  un  haut-fourneau , nous  donnerons  un  résumé  succinct  des 
travaux  importants  de  M.  Ebelmen,sur  la  composition  des  gaz  des  hauts- 
fourneaux. 

En  examinant  un  haut-fourneau  en  activité,  on  reconnaît  que  d'un 
cdté,  on  introduit  i»ar  la  tuyère  une  quantité  d’air  considérable;  et  que 
de  l'autre,  on  jette  constamment  par  le  gueulard  des  couches  alternatives 
de  minerai  et  de  combustible. 

Il  faut  donc  considérer  dans  un  haut-fourneau  deux  colonnes  ; l'une 
gazeuse  , qui  a un  mouvement  ascensionnel  très  rapide  ; l'autre  solide  qui 
s'abaisse  lentement  vers  le  creuset. 

M.  Ebelmen  a pensé  avec  raison,  que  s’il  était  possible  d’extraire  du 
haut-fourneau  , le  gaz  prisé  diiTérentt's  hauteurs,  on  pourrait  établir  d'uue 
manière  précise  la  tliéorie  du  haut-fouriieau  en  déterminant  la  compo- 
sition chimique  de  la  CA)lonne  ascendante  depuis  sa  sortie  par  le  gueulard 
jusqu'à  son  origine  à la  tuyère.  Les  premières  expériences  furent  faites  sur 
deux  hauts-fourneaux , dont  l’un  travaillait  au  charbon  de  bois,  et  l’autre 
avec  un  mélange  de  bois  et  de  charbon . 

En  pratiquant  des  ouvertures  latérales  sur  le  fourneau,  M.  Ebelmen 
en  a retiré  des  gaz  (jui  ont  présenté  la  composition  suivante  : 

Gaz  du  gueulard. 

Al 

Acklc  carbonique.  12,88  • 

Oxide  de  carbone  . 23,51 
Hydrogène ....  5,82 

Azole 57,79 

100,00 

La  quantité  de  vapeur  d’eau  a varié  de  9 à 14  p.  100  en  volume,  sui- 
vant que  les  gaz  étaient  puisés  iorscjuc  la  charge  du  fourneau  s’élevait  au 
niveau  du  gueulard  ou  lorsqu’elle  se  trouvait  au-dessous. 

De  1“,33  à 2“,67  au-dessous  du  gueulard , la  quantité  de  va|ieur  d’eau 
diminue  rapidement,  et  les  proportions  des  autres  gaz  restent  les  mêmes. 


TT*  > ■!>  • ■ 
y.':  ..  • 


Silice 

19,8 

28,0 

Protoxide  de  fer 

74,0 

70,0 

Proloxlde  de  manganèse. 

3,6 

» 

Chaux . . . 

1,8 

0,4 

.Magni'sie 

U 

• 

Alumine 

1,2 

0,8 

.Acide  pbosplioriquc.  . . 

H 

1» 

100,4 

99,2 
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A une ciislaiicR  de  2-, 67  5 5", 67,  l’eau  disiiarait  com|)létenient  ; lesquaii- 
liti^  d’acide  carboiii<[ue  el  d’hydrogène  diminuent , tandis  que  l’oxide  de 
carbone  augmente. 

Compotiiicn  dtt  gaz  prit  au  bat  de  la  cucr. 


Oxide  de  carbone.  3ô,01 
Hydrogène  ....  1,92 

Azote 63,07 


100,00 

On  voit  que  dans  cette  partie  du  haut-fourneau  l’acide  carbonique  dis- 
paraît complètement , et  qu’il  est  truiisfornié  en  oxide  de  carbone. 

Compotilinn  àet  gaz  prié  au  bat  de  l’étalage. 

Acide  cariraniqiic.  0,31 
Oxide  de  carbone  . Al, 59 
Hydrogène  ....  1,,'|2 

Azote 56,68 

100,00 

O'at  prit  au  nireau  de  ta  tympe. 

Oxide  de  carbone  . 51,35 
Hydrogène  ....  1,25 

Azote A7,50 

100,00 

Toutes  ces  analyses  ont  été  faites  sur  un  haut  fourneau  travaillant  au 
charbon  de  bois.  Elles  font  connaître  les  modifications  qu’éprouve  la  co- 
lonne gaz<;use,en  traversant  les  couches  de  minerais  et  de  combustibles. 
On  voit  que  si  l’air  introduit  par  les  tuyèrt's  brûle  le  carbone  en  produi- 
sant d’abord  de  l’acide  carbonique,  ce  gaz  est  immédiatement  décompose 
en  oxide  de  carbone. 

Nous  devons  faire  remarquer  que  le  gaz  qui  contient  51  p.  100  d’oxide 
de  carbone  a été  pris  dans  la  tympe  et  qu’il  ne  représente  pas  la  com- 
position normale  de  la  colonne  gazeuse  ascendante;  car  le  mélange  de  lai- 
tier et  de  charbon  qui  recouvre  la  fonte,  dégage  continuellementde  l’oxide 
de  carbone,  ce  qui  ex[>lique  l’excès  de  ce  gaz  par  rapjxirt  à l’azote. 

L’oxigène  de  l’air  se  changeant  d'abord  en  acide  carbonique,  puis  en 
oxide  de  carbone , on  conçoit  que  la  colonne  asc.endante  doive  présenter 
successivement  les  deux  compositions  suivantes  : 


(1) 

(2) 

Acide  carbonique.  . . . 

20,8 

» 

Oxide  de  carbone.  . . , 

■ 

AI, 6 

Azote 

79,2 

79,2 

L'hydrogène  que  l'on  trouve  dans  les  gaz  jasqu’à  la  cuve  , est  produit 
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parla  vapeur  d’eau  qui  est  décomposée  par  le  charbon,  en  hydrogène  et 
en  oxide  de  carbone. 

A mesure  que  la  colonne  gazeuse  s’élève,  la  pro|X)rtion  d’oxide  de  car- 
bone diminue  de  .Il  p.  tOO  a 23  p.  100 , tandis  que  la  quantité  d’acide 
carltoniquc  augmente.  Ce  changement  de  coni|>osition  est  dû  à l’action 
de  l’oxide  de  carbone  sur  le  jieroxide  de  fer,  qui  donne  du  1er  métallique 
et  de  l’acide  carbonique. 

La  quantité  d’bydrogène  augmente  également,  et  elle  est  beaucoup  plus 
forte  au  gueulard  que  dans  les  étalages. 

il  peut  sembler  extraordinaire , au  premier  abord , de  trouver  de  l’hy- 
drogène dans  un  haut-fourneau  en  'piv^ence  du  peroxide  de  fer  qui  est 
réduit  si  facilement  parce  gîtz.  Mais  M.  W.  Henry  a démontré  que  si  l’on 
fait  passer  une  étincelle  électrique  dans  un  mélange  d’oxide  de  carbone, 
d’hydrogène  et  d’oxigèuc,  c’est  l'oxide  de  carbone  (jui  se  combine  avec 
l'oxigène  pour  produire  de  l’acide  carbonique,  tandis  que  l’hydrogène 
reste  inactif.  L’oxide  de  carlsane  a donc  plus  d’affinit»’’  pour  l’oxigène  que 
n’en  a l’hydrogène;  il  est  naturel  alors  que,  dans  un  haut-fourneau  , 
ce  soit  l’oxide  de  carbone  qui  agisse’  de  prél'éifuce  sur  l’ôxide  de  fer  et 
que  l’hydrogène  reste  sans  action.  En  supposant  môme  que  l’affinité  de 
l’oxide  de  carbone  et  de  l’hydrogène  iniur  l’oxigène  fût  la  môme , c’est 
celui  des  deux  gaz  dont  la  proiiortiou  serait  plus  considérable  qui  agirait 
de  pniférence;  or,  comme  dans  le  haut-fourneau  la  quantité  d’oxide  de 
carbone  est  toujours  plus  forte  que  celle  de  l'hydrogène,  on  conçoit  quo 
ce  dernier  gaz  n’exerce  aucune  action  sur  l’oxide  de  fer. 

On  peut  déduire  des  expériences  de  M.  Ebelmen  les  conséquences  sui- 
vantes : 

l"  Dans  la  cuve  d’un  haut-fourneau  le  minerai  et  la  castine  perdent 
leur  humidité  et  leur  acide  carbonique;  le  combustible  dégage  aussi  de 
la  vapeur  d’eau  et  des  substances  empyreumati(|ues. 

C’est  également  dans  la  cuve  que  l’oxide  de  carbone  réduit  le  peroxide 
de  fer;  toutefois  la  ré<luction  s’opère  avec  lenteur  dans  la  partie  supé- 
rieure <lu  fourneau  ; car  l’oxide  ne  penl  (|ue  le  1/5  de  son  oxigène  dans  le 
haut  de  la  cuve  ; tandis  (pie  dans  une  zone  du  fourneau  triis  resserrée  en 
hauteur  et  qui  sc  trouve  un  [leu  au  dessus  du  raccordement  de  la  cuve  et 
des  (étalages,  on  observe  que  , dans  deux  heures  nu  plus,  la  quantité 
d’oxigèue  abandonnée  s’élève  à près  delà  moitié  de  celle  contenue  dans 
le  peroxide  de  fer. 

Le  minerai  i>erd  dans  la  cuve  les  28/33  de  son  oxigène  par  la  réaction 
de  l’oxide  de  carbone  sur  le  peroxide  de  fer,  et  h»  5/33  restants  depuis 
les  étalages  jus(|u’à  la  tuyère,  par  l'action  directe  du  carbone. 

M.  Ebelmen  attribue  la  variation  si  subite  dans  In  vitesse  de  réduction 
des  minerais,  au  dégagement  de  l’acide  carbonitpie  de  la  castine  et  du 
minerai  calcaire. 
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Comme  il  est  démontré  que  l'acide  carbonique  absorbe  une  grande 
quantité  de  calorique  latent  pour  passer  à l'état  gazeux  , les  gaz  doivent 
se  dépouiller  dans  la  zone  où  s’oiAere  la  calcination  du  carbonate  de  chaux, 
d'une  partie  de  la  chaleur  smisible  qu'ils  possèdent , et  perdre  de  leur 
énergie  réductive , soit  par  leur  abaissement  de  température,  soit  par  le 
mélange  d'une  nouvelle  quantité  d'acide  carbonique.  En  s'appuyant  sur 
des  exjiériences  de  Dulong,  M.  Ebehnen  établit  aussi  que  la  conversion 
de  l'acide  carbonique  en  oxide  de  carbone  doit  être  accompagnée  d'un 
refroidissement  considérable  qui  s'oppose  à la  réduction. 

2*  L'oxide  de  fer  qui  a perdu , par  l'action  de  l'oxide  de  carbone  , une 
grande  partie  de  son  oxigène , est  réduit  complètement , par  le  charbon  , 
à la  partie  supérieure  des  étalages  ; le  fer  se  carbure  au  bas  des  éta- 
lages et  se  liquéfie,  ainsi  que  le  laitier,  à trois  décimètres  au-dessus  de  la 
tuyère. 

3"  L'hydrogène  qui  provient  de  la  décomposition  de  la  vapeur  d'eau 
par  le  charbon  , et  de  la  distillation  des  combustibles  hydrogénés , reste 
sans  action  sur  l'oxide  de  fer. 

Ir  Les  métallurgistes  admettent  tous  que  la  zone  de  fusion  dans  les  hauts- 
fourneaux  est  limitée  à 0'",30  au-<iessus  de.  la  tuyère.  C’i»t  aussi  à cette 
limite  que  la  transformation  de  l'acide  carlxjiiiquc  on  oxide  de  carbone 
est  complète;  cette  réaction  donne  lieu  à une  forte  absorption  de  cha- 
leur latente  et  à un  abaissement  considérable  do  température  , et  l'on 
peut  dire  que  dans  les  hauts-fourneaux  il  se  fait  deux  conibustimis 
bien  difféi'entes:  celle  du  charbon  qui  forme  ih'  l'acide  carlionique 
donne  de  la  clialeur,  tandis  que  la  combustion  de  l'oxide  de  carbone  pro- 
duit du  froid. 

Les  résultats  précAlenLs  ont  été  obtenus  avec  un  fourneau  alimenté 
par  1<!  charbon  deliois  ; M.  Ebehnen  a voulu  les  comparer  à ceux  que  don- 
nerait un  fourneau  travaillant  au  coke. 

La  combustion  du  charbon  de  bois  et  relie  du  coke  dans  un  haut- 
fourneau présentent  les  différences  suivantes  : 

les  gaz  provenant  de  la  combustion  du  coke,  pris  à 0"’,2è  |au-dessus 
de  la  tuyère,  contiennent  des  traces  d'acide  sulfhydrique.  En  outre,  les 
régions  du  haut-fourneau  chauffé  au  coke  sont  portées  , relativement  au 
fourneau  diauffé  pardu  charbon  de  bois,  à des  tempt'ratures  plus  élevées. 

Dans  un  haut-fourneau  chauffé  au  coke,  la  colonne  ascendante  gazeuse 
éprouve  les  mêmes  modilications  que  dans  un  fourneau  au  charbon. 
Mais  comme  le  coke  résiste  beaucoup  plus  à l'action  de  l'oxigène  tjue 
le  charbon,  et  qu'il  décompose  jilus  lentement  l'acide  carbonique  en 
oxide  de  carbone,  les  changements  de  composition  de  la  colonne  gazeuse 
sont  plus  lents,  et  l'on  retrouve  de  l’acide  carbonique  dans  les  gaz  ]iris 
dans  le  voisinage  de  la  tuyère,  ce  ({ui  n'arriverait  (>as  dans  le  fourneau  à 
charlxin. 
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C»s  circonstaiK'«s  expliquent  la  nécessité  où  l’on  se  trouve  de  donner 
plus  d’élévation  aux  fourneaux  au  coke  qu’à  ceux  au  charbon  do  bois. 


Composition  des  gaz  extraits  d'un  fourneau  au  coke,  par  M.  Ebelmen. 


Vobiiuge 
lie  la 
tuyère. 

A 0"»,67 
au  • de«9ua 
de  la 
tuyère. 

Au  grand 
tentre. 

A la  moitié 
de 

la  cuve. 

Au 

gueulard. 

Acide  carbonique  . . . 

8,11 

0,16 

0,17 

0,68 

7,15 

Oxide  de  carbone . . . 

16,53 

36,15 

3à,01 

35,12 

28,37 

Hydrogène > . 

9,26 

0,99 

1,35 

1,48 

2,01 

Azote 

62,70 

6û,i7 

62,72 

62,47  ' 

100,00 

100,00 

100,00 

100,00 

100.00 

On  voit,  d’après  ces  analyses , que  la  colonne  ascendante  arrivée  aux 
étalag&s  ne  contient  plus  sensiblement  d’acide  carbonique,  et  que  l’oxi- 
gène  de  l’oxide  de  carbone  est  à l’azote,  dans  le  même  rapport  que  dans 
l’air  atmosphérique;  ce  qui  prouve  que  le  minerai  de  la  colonne  des- 
cendante a perdu  tout  son  oxigéne  lorsqu’il  arrive  au  bas  de  la  cuve  ; car 
autrement  l’oxigène  de  l’oxide  de  carbone  serait  à l’azote  dans  une  pro- 
portion plus  forte  que  dans  l’air. 

Il  résulte  aussi  des  analyses  j)récédentes , que  les  gaz  pris  au  milieu  de 
la  cuve,  contiennent  une  quantité  d’oxide  de  carbone  dont  l’oxigène  est 
à l’azote  dans  les  mêmes  rapports  que  dans  l’air  atmosphérique , ce  qui 
démontre  qu’à  cette  partie  du  fourneau  il  ne  s’est  encore  ]>roduit  aucune 
réaction  entre  la  colonne  a.scendantc  et  la  colonne  descendante  ; et  que 
la  réduction  s’opère  dans  la  partie  supérieure  de  la  cuve  ; aussi  trouve- 
t-on  une  forte  proportion  d’acide  carbonique  dans  les  gaz  qui  sortent 
du  gueulard. 

Il  faut  en  moyenne , dans  un  haut-fourneau , deux  fois  plus  de  coke 
que  de  charbon  de  bois  pour  obtenir  le  même  poids  de  la  même  nature 
de  fonte.  Quand  on  emploie  le  charbon  de  bois  au  lieu  de  coke  dans  les 
cubilots  où  l’on  refond  la  fonte  , on  trouve  au  contraire  qu’il  faut  trois 
fois  plus  de  charbon  de  bois  que  de  coke  pour  refondre  100  kilogrammes 
de  fonte.  Ces  deux  résultats  qui  paraissent  contradictoires  ont  été  très 
nettement  expliqués  par  M.  Ebelmen.  (drut.  des  Mines,  t.  Y,  18àA,  p.  32 
et  suiv.,  et  p.  63). 
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bone  assez  considérable  pour  que  l’iridnstrie  ait  |>ensé  à en  tirer  un  parti 

utile  en  les  brûlant. 

M.  Borthier  annonça  le  premier  qu’on  pouvait  employer  les  gaz  des 
hauts-fourneaux  pour  chauffer  les  chaudières  des  machines  à vapeur. 

Vers  l’année  1809,  M.  Aubertot  se  servit  de.s  gaz  des  hauts-fuuriieaux 
pour  cuire  de  la  chaux,  des  briques,  ou  même  griller  des  minerais.  De- 
puis quelques  anm-csoii  emploie  ces  gaz  dans  l'affinage  de  la  fonte. 

Pour  utiliser  les  gaz  des  bauts-foumeaux  , on  pratique  à cet  effet  des 
ouvertures  latérales  dans  le  haut-fourneau  , au  tiers  de  la  cuve  à jijirtir 
du  gueulard,  et  l’on  extrait  ainsi  des  gaz  qui , mélangés  à une  quantité 
suffisante  d’air  chaud,  brûlent  facilement  et  chauffent  les  fours  d’af- 
finage. 

Il  n%ulte  encore  des  travaux  de  M.  Ebelmen  qu’on  n’utilise  guère  dans 
un  haut-fourneau  que  le  tiers  de  l’effet  utile  jiroduit  par  le  combustible, 
et  (|ue  la  colonne  ascendante  contient  une  quantité  de  combustible  qui 
représente  environ  les  deux  tiers  de  celui  (|ue  l’on  brûle  dans  les  hauts- 
fourneaux.  On  comprend  donc  tout  le  parti  que  l’on  peut  tirer  de  la  com- 
bustion des  gaz  perdus  dans  le  baut-foumeau.  M.  Ebelmen  jiense  que  les 
gaz  doivent  être  recueillis  près  du  gueulard. 

AFFINAGE  DE  LA  FONTE. 

La  fonte  est  affinée  dans  des  usines  qui  jxirteut  le  nom  do  forges. 

Le  but  de  l’affinagi'  est  de  décarburer  la  fonte  et  do  transformer  son 
silicium  en  aride  silicique,  qui  forme  ensuite  avec  l’oxide  de  fer  du  sili- 
cate de  fer. 

On  afflue  la  fonte  |iar  deux  procédés  différents,  la;  premier  se  fait  au 
charbon  de  bois  dans  de  petits  foyers,  ou  feux  d'affnerie;  ou  le  nomme 
souvent  procédé  comtois.  Le  second  s'exécute  dans  des  fours  à puddler 
chauffés  à la  houille. 

Nous  décrirons  d’abord  le  premier  procérlé. 

Avant  de  soumettre  la  foute  à l’aflinage,  on  commence  dans  quelques 
usines  par  la  faire  fondre,  on  la  coule  dans  des  rigoles  plates,  et  ou  la 
brise  en  morceaux.  Cette  opération  préliminaire  porte  le  nom  de  ma- 
zénge. 

Un  foyer  ou  feu  d’affinerie  comtois , est  une  cavité  prismatique  à base 
rectangulaire  horizontale , limitée  par  quatre  parois  verticales  en  fonte  , 
dans  lesquelle  on  brûle  du  charbon  de  bois , afin  de  produire,  sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur,  la  décarburatiou  de  la  fonte , et  un  échauffement 
de  fer  suffisant  jx)ur  souder  toutes  les  parties  du  métal,  le  forger  et  l’étirer 
en  barres. 

L’air  qui  doit  déterminer  la  combustion  du  charbon  est  introduit  dans 
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1«  foyer  au  moyeu  d’une  ou  de  deux  tuyères  qui  traversent  uue  des  pa  - 
rois  verticales  du  creuset  appelée  carme. 

La  profondeur  du  foyer  ou  du  fiu  étant  de  0"’  ,25,  le  museau  de  la 
tuyère  est  environ  à ü"*,21  du  fond. 

On  distingue  dans  un  feu  d’affinerie  trois  régions  différentes  : lu  rê- 
yion  moyenne , où  s'opère  la  combustion  du  charbon  [mu-  la  projection  de 
l'air  sur  le  combustible  ; 

La  région  inférieure  qui  contient  du  carbone;  il  ne  s’y  fait  pas  de 
combustion  parce  que  l’air  est  introduit  presque  horizontalement  ; 

La  région  supérieure  occupée  par  du  charlton  et  des  gaz  carburés. 

Lorsque  le  foyer  est  rempli  de  charbon  incandescent,  on  fait  avancer 
la  fonte  sur  des  rouleaux  au-dessus  du  creuset;  elle  entre  en  fusion  et 
tombe  au  fond  du  feu.  La  fonte  est  ordinairement  mélangée  à une  cer- 
taine quantité  de  scories  et  d'oxide  de  fer. 

On  peut  diviser  l’aftinage  en  deux  périodes.  Dans  1a  premièa’,  la  fonte, 
comme  l’a  établi  M.  Chevreul,  se  trouve  en  présence  de  l’oxide  de  fer  <|ui 
la  décarbure  jwr  son  oxigène  en  se  nkluisant  lui-même.  Tous  les  efforts 
de  l’ouvrier  tendent  donc  à multiplier  les  contacts  de  lu  fonte  et  de  l’oxide 
de  fer. 

Dans  la  seconde  période,  la  fonte  est  soulevée,  arm  de  la  désonier, 
c’est-à-dire  de  la  séparer  des  somes  ou  scories  qui  sont  adhérentes  au 
fond  ou  aux  angles  du  foyer.  La  fonte  desomée  est  présentée  au  vent  de 
la  tuyère,  qui  oxide  le  silicium  et  forme  du  silicate  de  fer.  Lorsqu’elle  est 
eu  partie  affinée,  elle  retombe  au  fond  du  feu  où  la  décarburation  s’a- 
cliève.  Alore  l’ouvrier  avale  la  loupe,  c’est-à-dire  qu’il  réunit  toutes  les 
parties  de  fer  affiné,  pour  en  former  une  loupe,  qu’il  porte  ensuite  sous 
le  marteau  : c’est  ce  que  l’on  appelle  cingler  la  luufte. 

La  loupe  est  partagée  en  deux  lopins , (jui  sont  réchauffés  au  rouge 
soudant  et  étirés  ensuite  sous  le  marteau  en  deux  chauffes.  L’étirage  au 
martinet  ne  se  fait  que  pour  le  petit  fer. 

Des  expériences  analytiques  de  M.  Ebelmen  ont  établi  d’une  manière 
certaine  la  tlicorie  de  l’affinage. 

Les  gaz  pris  dans  la  région  moyenne  de  la  forge,  à l’endroit  où  la  tem- 
pérature est  la  plus  élevée,  et  dans  la  première  période  de  l’affinage,  ont 
présenté  la  composition  suivante  : 

Acide  carbonitine.  . 15,73  , - 

Oxide  de  carbone.  . 3,06  , 


Hydrogène 0,70 

Azote 75,51 


100,00 

En  puisant  les  gaz  un  peu  plus  haut  , on  reconnaît  qu’une  partie  do 
l’acide  carbonique  s’est  transformée  en  oxide  de  carbone  : 
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Acide  carbonique  . 7,70 

Oxide  de  carbone  . 20,31 


Hydrogène 0,37 

Azote 71,62 


100,00 

Les  gaz  puisés  dans  le  voisinage  de  la  fonte  placée  au  contrevent , ont 
pour  composition  : 


Acide  carbonique  . 

1,64 

Oxide  de  carbone  . 

29,20 

Hydrogène 

1,92 

Azote . 

67,24 

100,00 

On  voit  que  1a  tusion  de  la  fonic  s’opère  dans  une  atmosphère  non  oxi- 
dante. 

Ilrésultedoncdes  analysesdoM.  Ebelmen,que,  dans  la  première  période 
de  l’affinage,  l’acide  carl3oni(|ue  se  change  en  oxide  de  carbone  dans  la 
partie  supérieure  du  foyer,  et  que  le  charbon  perd  de  sou  hydrogène 
jusqu’au  moment  où,  arrivé  à la  partie  moyenne  de  la  forge,  il  se  trans- 
forme en  acide  carbonique. 

Pour  apprécier  les  différentes  modifications  qu’iiprouvent  les  gaz  dans 
la  seconde  période  de  l’affinage , depuis  le  désornage  jusqu’au  moment 
où  1 ouvrier  avale  la  loupe , M.  Ebelmcn  a analysé  les  gaz  à différentes 
éjKxiues  de  l'opération  : 

!*•  époque.  2'épo  |iie.  V époque.  4*  époque. 


Acide  carbonique.  . . 11,97  12,42  10,25  9,36 

Oxide  de  carbone . . . 8,91  2,65  1,38  0,40 

Hydrogène 3,15  0,78  0,00  0,22 

Oxigène 1,12  4,10  6,52  6,05 

Azote 75,05  80,05  81,85  83,07 


100,00  100,00  100,00  100,00 

Ces  analyses  démontrent  que  les  gaz  contiennent  des  quantités  d’oxi- 
gène  qui  votit  en  augmentant , et  qui  peuvent  agir  par  consétjuetit  sur 
le  carbone  et  le  silicium  , pour  affiner  la  fonte  ou  former  de  l’oxide  de  fer 
qui  achève  l’affinagc  en  brûlant  le  carbone. 

Les  travaux  de  M.  Ebelmen  ont  prouvé  également  que  les  gaz  prove- 
nant de  l’affinage , contiennent  utie  grande  quantité  d’oxide  de  carbone, 
et  peuvent  être  utilisés  dans  l’industrie  ; il  est  préférable  d'employer  les 
gaz  produits  dans  la  pi’emière  période  de  l’affinage,  parce  t|u’ils  sont  avec 
excès  de  gaz  combustibles  et  qu’ils  ne  sont  mélangés  qu’à  de  faibles  pro- 
portions d’oxigène. 
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Aflnafe  à la  hoolile  par  Ir  proréii^  anilaU. 

L'emploi  du  coke  dans  les  hauts-rourneaux  a dû  faire  j>enser  à tirer 
jiarli  de  ce  combustible  ou  même  de  la  houille , dans  l’aftinago  do  la 
fonte.  Mais  ceûe  opération  ne  pouvait  se  faire  dans  les  fours  ordinaires 
d'aftinage,  parce  que  le  métal  en  contact  avec  du  coke,  se  sulfure  rapi- 
dement, et  devient  cassant. 

Oii  a remplacé  alors  les  fours  d’aftinage,  par  des  fours  dans  lesquels  la 
fonte  est  chauffée  par  la  flamme  seule  du  combustible. 

Dans  ce  procédé,  l’aflinage  comprend  trois  opérations.  La  première 
se  fait  dans  des  fineriei,  qui  ressemblent  beaucoup  aux  fours  d'affinage  ; 
la  seconde  dans  un  four  à réverbère  qui  porte  le  nom  de  four  àpuddter, 
la  troisième  dans  un  autre  four  à reverbère  que  l’on  nomme  four  à ré- 
chauffer. 

Les  fineries  se  composent  d’un  creuset  revêtu  intérieurement  de  plaques 
de  fonte  recouvertes  d’argile,  et  portant  un  trou  par  lequel  on  fait  cou- 
ler les  scories  et  la  foute  (pl.  27,  lig.  3 ctù). 

Le  creuset  est  surmonté  d’une  cheminée.  Deux  tuyères  placées  en  face 
l’une  de  l’autre,  amènent  le  vent  à la  surface  du  bain. 

On  introduit  du  coke  dans  le  creuset  sur  lequel  on  pose  1,000  à 1,200 
kil.  de  fonte,  et  l’on  porte  le  creuset  à une  tem|>érature  as.sex  élevét;  pour 
que  la  fonte  devienne  très  liquide. 

Au  bout  de  deux  heures,  on  la  coule  dans  une  fosse , et  on  la  refroidit 
avec  de  l’eau  pour  qu’elle  devienne  cassante.  On  obtient  ainsi  le  fine  métal. 

Dans  cette  première  operation  , la  fonte  s’est  débarrassée  en  grande 
partie  de  son  soufre  et  de  son  phosphore,  et  même  d’une  partie  du  car- 
bone, du  manganèse  et  du  silicium  qu’elle  contenait. 

Pour  décarburcr  complètement  la  fonte,  on  la  chauffe  ensuite  dans  le 
four  à puddler  en  la  brassant  continuellement  avec  des  scories  riches  en 
fer  et  des  battitures  ; cette  opération  a pour  but  de  faire  réagir  l’oxide  de 
fer  sur  la  fonte  afin  debrùlercomplétementson  carbone  (pl.  27,fig.let2). 

La  sole  du  four  à puddler  est  légèrement  inclinée  ; elle  est  faite  en 
briques  très  réfractaires  ; on  la  recouvre  ordinairement  de  scories  et  de 
.sable  pilés. 

A mesure  que  l’opération  avance , on  voit  la  fonte  prendre  une  con- 
sistance de  plus  en  plus  pâteuse;  elle  dégage  de  l’oxide  de  carbone; 
lorsque  la  décarburation  est  opérée,  on  porte  le  fourneau  au  blanc  sou- 
dant; on  forme  avec  le  fer  une  baile  ou  lou/x  que  l’on  porte  d’abord  sous 
le  marteau  à cingler  (pl.  28,  lig.  2)  et  ensuite  sous  les  cylindres  dé grouis- 
teurs  (pl.  28,  lig.  1). 

Les  cylindres  sont  cannelés  et  présentent  des  rainures  dont  la  section 
dinnnue  successivement. 

On  introduit  le  fer  cinq  ou  six  fois  entre  les  cannelures,  en  suivant 
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leur  ordre  rie  décroissement  ; on  réduit  ainsi  le  fer  en  barres  ordinaire- 
ment plates. 

Dans  cette  opération,  la  pression  ast  si  grande  que  les  scories  jaillissent 
avec  force,  et  que  le  fer  se  laisse  comprimer  en  quelque  sorte  comme  une 
éponge. 

Pour  terminer  l'épuration  dufer,  on  le  coupe  lorsqu’il  est  encore  rougi;  ; 
on  en  forme  des  paquets  que  l’on  porte  au  blanc  soudant  dans  le  four  à 
rfchmffer  (pl.  26,  bg.  3 et  ti) , et  que  l’on  soumet  de  nouveau  à l’action 
des  cylindres , dont  les  cannelures  vont  en  diminuant  progressivement , 
et  varient  de  forme  suivant  celle  des  échantillons  que  l’on  veut  obtenir. 
Cette  opération  porte  le  nom  de  corroyag‘>  ; on  fait  souvent  subir  an  fer 
puddlé  une  second  et  même  quelquefois  un  troisième  corroyage. 

FONTES. 

I^e  fer,  en  se  combinant  dans  les  hauts- fourneaux  à une  certaine  quan- 
tité de  carbone , devient  fusible,  et  donne  naissance  à une  substance  que 
l’on  connaît  sous  le  nom  de  fonie. 

La  fonte  n’est  pas  exclusivement  formée  de  fer  et  de  carbone  ; elle  con- 
tient quelques  corps  étrangers,  tels  que  le  silicium,  le  manganèse,  le 
phosphore , qui  exercent  souvent  une  grande  influence  sur  ses  propriétés. 

Les  fontes  sont  diviséi's  en  trois  espisres  principales,  savoir  ; La 
fonte  mire,  la  fonte  grise,  et  In  fonte  blanche. 

On  connaît  en  outre  une  fonte  que  l’on  appelle  triiifêe,  et  qui  est  nu 
mélange  de  fonte  blanche  et  de  fonte  grise. 

On  distingue  aussi  une  espèce  particulière  de  fonte,  qui  provient  du 
traitement  des  minerais  inanganésifères , et  que  l’on  nomme  fonte  blanrhe 
manganésifère. 

Avant  d’indiquer  les  propriétés  de  ces  diflerentes  fontes,  nous  ferons 
connaître  leur  composition. 


obtenues 

FoiMç  grlue 

par  le 

du  Bvrrv  oMrnuc 

charUtti  de  bui«. 

par  un  nu^Unge 

'■ ' 

de  coke 

Ctiamiagne. 

Mveriuii. 

f t lie  otiarbou. 

Carbone  

2,100  • 

2,254 

2,319 

Silicium 

1,060 

1,030 

1 ,920 

Phosphore.  . 

0,86» 

1,043 

0,188 

Manganèse 

Iracc. 

trace. 

trace. 

Fer 

95,971 

95,673 

95,573 

100,00 

100,000 

100,000 
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Fonlei  grhes  au  eohe. 


Pâja  (le  ü-illes. 

Frant  lie- 

Crcuznt.  i 

1 Carbone  

2,4.50 

2,550 

1,666 

2,800 

2,021 

1 Silicium 

1,620 

1,200 

3,000 

1.160 

3,490 

Phospliore 

0,780 

0,440 

0,492 

6,35t 

0,604 

Manganèse.  ...... 

trace. 

trace. 

trace. 

trace. 

trace.  ' 

KtT 

95,150 

95,810 

94,842 

95,689 

93,833 

100,000 

100,000 

100,000 

100,000 

100,000 

Fontes  au  charbon  de  bois,  par  M.  Berthier. 

Ft*r  e(  man^ani^.  Carbone.  SiHciiun. 


Bclabre.  , . . 96,77  2,95  0,28 

Aiiirey  . . . . 96,20  3,50  0,30 

ptzc 96,88  3,05  0,07 

Saint-Dizier.  . 96,00  3,60  0,40 

SuMe 95,30  4,20  0,50 

Trédion.  . . . 95,90  3,60  0,50 

Lobe 96,05  3,50  0,46 

Fontes  blanches  obtenues  par  le  charbon  de  bois. 

Carbone.  . . . 2,324  2,636  2,690  2,441 

Silicium.  . . . 0,840  0,260  0,230  0,230 

Pbospbore  . . 0,703  0,280  0,162  0,185 

Manganèse  . . trace.  2,137  2,590  2,490 

Fer 96,133  94,687  94,328  94,654 


100,000  100,000  100,000  100,000 

Certaines  variétés  de  fonte  contiennent  plus  de  carbone  que  celles  qui 
.se  trouvent  inscrites  dans  les  tableaux  pn'-cédents  ; la  projKtrtion  du  car- 
bone peut  (luebjuelbis  s’élever  dans  les  fontes  justju'à  4 et  5 poilr  100. 
La  fonte  peut  être  considérée  alors  comme  un  carbure  à proportions 
délinies  repré.senté  par  la  formule  Fe'C. 

Fonte  noir». 

Cette  fonte  peut  prendre  l’empreinte  du  marteau.  ; elle  se  casse  facile 
ment,  et  présente  de  gros  grains  au  milieu  dcstiuels  on  aiterçoit  très 
distinctement  du  graphite  ; la  présence  de  ce  corps  lui  donne  sa  cou- 
leur caractéristique.  La  foute  a donc  la  propriété  de  dissoudre  du  char- 
bon sous  l’inlluence  de  la  chaleur , et  de  le  laisser  déposer  sous  la  forme 
de  graphite  quand  on  la  refroidit  lentement.  La  fonte  noire  est  plus  fu- 
sible que  les  autres  tontes;  lorsqu’on  la  traite  par  les  acides,  elle  dé- 
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gage  (le  riiydrogèiie , qui  est  toujours  accompagne*  d’un  rarbun*  d’hy- 
drogène fétide , et  laisse  un  n^idu  abondant  de  graphite. 

Cette  fonte  se  prcxluit  dans  lis  hauls-founieaux  lorsepi'on  a employé 
un  excès  de  charbon  proporlionnellemenl  au  minerai;  elle  est  très  re- 
cherchée pour  les  moulages  en  seconde  fusion. 

Foule  EriM. 

La  fonte  grise  provient  en  général  de  minerais  de  bonne  qualité , lors- 
que le  haut-fourneau  fonctionne  légulièrement;  sa  couleur  est  d'un  gris 
foncé,  et  quelquefois  d’un  gris  clair.  Sa  cassure  est  grenue;  elle  est  tou- 
jours poreuse  ; elle  ne  prend  jamais  un  beau  poli.  Sa  densité  varie  entre 
6,79  et  7,05.  Elle  se  laisse  limer,  couper  au  ciseau,  et  forer  facilement. 
Traitée  par  les  acides , elle  laisse  un  résidu  de  graphite , qui  est  moins 
considérable  que  pour  la  fonte  noire.  La  fonte  grise  contient  toujours 
une  quantité  notable  de  silicium. 

Cette  fonte  exposée  à l’air,  s’oxidc  avec  plus  de  rapidité  que  la  fonte 
blanche , parce  qu’elle  est  plus  poreuse  que  cette  dernière. 

Lorsqu’après  avoir  fondu  la  fonte  grise , on  la  refroidit  subitement  en 
la  jetant  dans  l'eau  froide  , on  lui  fait  éprouver  une  sorte  de  trempe,  et 
on  la  transforme  en  funte  blanche.  Cette  modilication  se  pnxluit  toujours 
iwrtiellement  lorsqu’une  fonte  grise  est  refroidie  trop  brusquement  ; la 
fonte  devient  alors  beaucoup  plus  dure  et  plus  cassante  : on  peut  du  reste 
l’adoucir  en  la  faisant  fondre  de  nouveau  et  refroidir  lentement.  Toutes 
les  fontes  blanches  ne  s’adoucissent  pas  par  le  recuit;  celles  qui  contien- 
nent du  mangam'ïse,  restent  toujours  blanches. 

Dans  une  fonte  blanche  obtenue  par  la  trempe  d’une  fonte  grise,  le 
charbon  se  trouve  probablement  en  combinaison  avec  le  fer,  et  n’y 
est  plus  à l’état  de  graphite  ; car  lors({u'on  dissout  cette  fonte  dans  un 
acide,  elle  ne  laisse  plus  de  résidu  noir , et  la  plus  grande  partie  du  car- 
bone se  dégage  à l’état  do  carbure  d’hydrogène. 

La  fonte  noire  et  la  fonte  grise  couh’tes  dans  des  manchons  en  fer  épais 
éprouvent  une  sorte  de  liquation;  la  partie  ijui  s’(*st  refroidie  en  premier 
lieu , et  qui  est  probablement  moins  fusible , ne  contient  environ  que 
1 ou  1,5  p.  100  de  charbon  , elle  est  très  dure  et  présente  la  plupart  des 
propriétés  de  l’acier  ; tandis  que  la  partie  qui  se  trouve  au  centre  est  riche 
en  carbone  et  beaucoup  plus  fusible.  On  profite  souvent  de  cette  propriété 
pour  durcira  la  surface  certaines  pièces  en  fonte  qui  servent  à la  con- 
fection des  laminoirs. 

Le  phosphore  contenu  dans  les  fontes  gri.scs  diminue  leur  ténacité  , 
mais  augmente  leur  fluidih'; , et  les  rend  propres  au  moulage  des  ob- 
jets d’art. 

La  fonte  grise  sert , soit  pour  le  moulage  en  première  fusion,  soit  pour 
raffinage. 
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FoDie  blaaehr. 

Nous  avons  dit  que  l’on  pouvait  obtenir  une  foute  blanche  en  refroi- 
dissant subitement  la  fonte  grise  ; mais  les  fontes  blanches  ordinaires  se 
produisent  dans  le  haut-fourneau,  soit  en  réduisant  les  minerais  manga- 
nésiteres,  soit  en  employant  une  proportion  de  minerai  trop  grande  par 
rapport  au  charbon. 

La  fonte  blanche  a un  éclat  métallique  ; elle  est  quelquefois  d’un  blanc 
d’argent  ; lorsqu’elle  est  manganésifère , elle  cristallise  souvent  en  py- 
ramides quadrangulaires  volumineuses.  Sa  densité  varie  entre  7,li& 
et  7,84. 

La  fonte  blanche  est  très  dure  ; elle  ne  peut  être  entamée  par  la  lime  et 
casse  sous  le  marteau  sans  en  recevoir  l’empreinte.  Elle  résiste  à l’tïcrasc- 
ment  mieux  que  la  fonte  grise.  Elle  est  aussi  plus  fusible  que  la  fonte  grise, 
mais  reste  toujours  .à  l’état  de  fusion  pâteuse,  tandis  que  la  fonte  grise 
acquiert  une  grande  fluidité. 

Le  carbone  parait  s’y  trouver  dans  un  autre  état  que  dans  la  fonte  grise  ; 
lorsqu’on  traite  en  effet  la  fonte  blanche  par  un  acide,  elle  ne  laisse  pas 
de  résidu  de  graphite. 

D’après  M.  Karsten,  les  fontes  blanches  sont  d’autant  plus  dures  qu’elles 
contiennent  plus  de  charbon.  On  les  emploie  quelquefois  au  moulage , 
mais  elles  sont  presque  toujours  affinées.  Les  fontes  manganésifëres  ser- 
vent en  général  â la  fabrication  des  aciers  de  forge  ou  des  fers  aciéreux. 

ACIERS. 

On  donne  le  nom  d’acier  à un  c.arbure  de  fer  contenant  des  traces  de 
silicium  et  de‘phosphore,  et  dans  let|uel  la  proportion  de  carbone  ne  dé- 
passe jamais  un  centième.  L’acier  contient  plus  de  charbon  que  le  fer  du 
commerce  et  moins  que  la  fonte. 

Voici  la  composition  des  principàux  aciers,  d’après  M.  Cay-Lussac. 


Anglain. 

qualité. 

Isère. 

Françal», 
if*  qualité. 

Français. 
2^  qualité. 

Carbone.  . , 

. 0,62 

0,65 

0,65 

0,94 

.silicium.  . . 

. 0,03 

0,00 

0,04 

0,08 

Itiospliore.  . 

. 0,03 

0,08 

0,07 

0,11 

Kcr 

. 99,32 

99,27 

99,24 

98,87 

100,00 

100,00 

100,00 

100,00 

L’acier  peut  contenir  en  outre  de  pi'tites  quantités  de  manganèse,  d’a- 
luminium, et  quelquefois  même  des  traces  d’arsenic.  Les  minerais  de 
fer  manganésifères  sont  éminemment  propres  à la  fabrication  de  l’acier. 

L’acier  est  plus  dur  que  le  fer  ; il  peut  prendre  un  beau  poli  ; sa  texture 
pn^ente  des  grains  très  fins,  égaux  et  serrés.  Il  est  sonore  et  rend  des 
sons  harmonieux. 

II.  24 
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L’acier  que  l’on  porte  à une  tenipfValui'e  rougi*  et  que  l’on  refroidit 
subiteineiil,  éprouve  le  plii'-noniène  de  la  trempe  ; il  devient  excessive- 
ment dur,  très  cassant,  et  i>eut  même  rayer  le  verre.  Cette  propriété  de 
l’acier  est  cÆlledont  les  arts  tirent  le  plus  de  parti. 

La  dureté  d'une  ti'cmpc  dé|>end  de  la  température  à laquelle  l’acier 
a été  porté,  et  do  la  nature  du  coips  dans  lequel  on  le  plonge  lorsqu'il  est 
rouge. 

Pour  produire  une  trempe  tri's  dure,  il  Faut  porter  l’acier  au  rouge-blanc 
et  le  plonger  ilans  de  l’eau  très  froide,  on  mieux  encore  dans  le  inercui-e. 

Les  trempes  douces  s’obtiennent  en  refroidissant  l’acier  dans  des  corps 
gras  ou  dans  de  la  résine  en  Fusion. 

Quelquefois,  dans  les  arts,  on  trerajie  l’acier  en  le  chauffant  ii  une 
température  élevée,  et  en  le  refroidissant  subitement.  Mais  le  plus  sou- 
vent, l’acier  est  trempé  trop  fortement , et  on  le  recuit  à des  tempéra- 
tures variables  pour  lui  donner  le  degré  de  dureté  que  l’on  désire.  Pen- 
dant le  recuit,  l’acier  |)crd  d’autant  plus  de  dureté  qu’on  le  chaull’e  à 
une  température  plus  élevée. 

L’ouvrier  apprécie  la  température  du  recuit  en  prolitant  de  la  pnv 
priété  que  présente  l’acier,  quand  on  le  chauffe  à différentes  tempéi'a- 
tures,  de  prendre  des  teintes  qui  varient  avec  la  chaleur  à laquelle  il  a 
été  exposé. 

Ces  teintes  sont  dues  à la  formation  d’une  couche  très  mince  d’oxide 
de  fer  qui  produit  alors  les  phénomènes  di^s  anneaux  colorés.  La  chaleur 
donne  à l’acier  les  teintes  suivanUîs  : 

A 2‘2ü",  jaune  clair  ; 

2/15“,  jaune  d’or; 

255",  brun  ; 

265",  pourpre; 

285  à 290",  bleuAtre  ; 

300",  indigo. 

320",  vert  d’eau. 

Les  rasoirs,  les  canifs  sont  recuits  au  jaune  ; les  ciseaux  , les  cx>uteaux 
se  recuisent  au  brun  ; les  rc*ssorts  de  montres  au  bleu  ; les  re.s.sorls  rie 
voitures  au  rouge-brun , etc. 

On  juge  encore  de  la  température  du  recuit,  en  suivant  les  alté- 
rntions  ((u’éprouve  une  couche  de  suif  qui  recouvre  l’acier  que  l’on 
chauffe.  Pour  ojx'rer  les  premiers  recuits  en  jaune , on  s’arrête  an 
moment  où  le  suif  réiiand  dr«  fumét's  blanches  ; on  obtient  le  recuit  an 
brun,  en  chauffant  jus(|u’à  ce  que  les  vajieurs  soient  très  abondantes  et 
colon'cs;  itour  le  recuit  au  bleu  , on  doit  élever  la  température  de  l’acier 
jus(|u’à  ce  (}ue  le  suif  soit  sur  le  |>oint  rie  s’eullaminer. 

L’acier  éprouve  par  la  trempe  une  muditication  comparable  à celle 
de  la  Fonte.  Après  la  trempe,  lecitrbone  ne  se  trouve  plus  dans  le  même 
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état  qu’avant  la  trempe.  En  efl'el,  l’acier  non  trempé,  traité  par  un  acide, 
se  dissout  en  laissant  un  résidu  très  sensible  de  graphite  ; tandis  que  l’acier 
trempt’  ne  laisse  pas  de  résidu  de  graphite  lorsqu’on  le  traite  par  les  acides  ; 
le  carbone  se  dégage  à l’état  de  carbure  d’hydrogène. 

La  trenqre  fait  aussi  varier  la  densité  de  l’acier.  Avant  la  trempe , la 
densité  de  l’acier  est  de  7,738,  et  après  , elle  devient  7,704.  L’acier 
j)crd  sa  sonorité  lorsqu’on  le  trenqie , et  ne  rend  plus  que  des  sons 
ternes  et  voilés. 

Nous  dirons  à quels  signes  on  peut  reconnaître  le  meilleur  acier  ; 
1*  un  acier  de  bonne  qualité , trempé  à une  faible  chaleur,  devient  très 
dur  ; 2“  sa  dureté  est  uniforme  dans  toute  sa  masse;  3”  après  la  treippe, 
il  résiste  au  choc  sans  se  rompre  et  ne  perd  sa  dureté  que  pw  un  recuit 
très  intense;  4“  il  se  soude  avec  facilité  et  sans  se  fendiller;  5”  il  montre 
dans  sa  cassure  un  grain  fni  et  égal  ; il  est  très  dense  et  convient  aux 
objets  polis. 

On  divise  les  aciers  en  quatre  variétés  principales  : l’ocier  naturel, 
Y acier  de  cémentation,  Y acier  fondu,  Y acier  damassé. 

Ader  Mtorci. 

Cet  acier  porte  souvent  aussi  le  nom  d’rtCïVr  de  forge  ou  d'acier  de 
fonte.  On  l’obtient  en  affinant  incomplètement  la  fonte  dans  des  creusets 
profonds,  au  contact  de  l’air  ou  sous  l’influence  de  l’oxide  de  fer  qui  la 
décarburent.  La  fonte  contient  plus  de  carlxine  que  l’acier  ; on  com- 
prend donc  qu’en  enlevant  à la  fonte  une  certaine  partie  de  son  carbone, 
on  puisse  la  transformer  en  acier.  Dans  la  préparation  de  l’acier  naturel, 
on  emploie  toujoure  de  la  fonte  manganésix',  par  les  raisons  qui  ont  été 
indiquL'esen  parlant  des  forges  catalanes.  ■ 

L’ofiération  .se  fait  dans  un  foyer  comparable  aux  feux  d’alfinerie,  con- 
tenant la  fonte  eu  fusion  et  une  certaine  quantité  de  battituresde  fer. 

Cet  acier  est  principalement  employé  à la  confection  des  instruments 
aratoires. 

Dans  l’extraction  du  fer  parla  méthode  catalane , on  carbure  quel- 
quefois assez  le  fer  pour  le  transformer  en  acier  naturel. 

Ader  Se  cemenUiUon. 

La  cémentation  est  une  opi’ration  dans  laquelle  on  aeière  le  fer  en  le 
chauffant  pendant  longtemps  dans  de  la  poussière  de  charbon.  l..e  fer  se 
combine  alors  à un  centième  environ  de  carbone,  et  se  transforme  en  acier. 

On  se  sert,  pour  la  cémentation,  de  creusets  ou  de  caisses  en  tene  ou  eu 
briques  réfractaires,  qui  sont  placés  de  telle  manière  dans  le  fourneau,  que 
la  flamme  les  enveloppe  de  tous  côtés.  Les  caisses  sont  remplies  de  cou- 
ches alternatives  de  matière  cliarbonneusc  nommée  cémen/,  et  de  barreaux 
de  fer;  les  barreaux  métalliques  ne  doivent  pas  se  toucher.  On  place 
dans  lescais.ses,  des  tiges  de  fer  nommées  éprouvettes,  que  l’on  retire  de 
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temps  en  temps,  et  dont  on  sert  pour  apprécier  le  dep-é  de  la  cémen- 
tation. La  température  ne  doit  pas  être  assez  élevée  pour  faire  entrer  l’acier 
en  fusion. 

On  a.  beaucoup  varié  d’opinions  sur  la  nature  des  céments  qui  convien- 
nent le  mieux  pour  la  production  de  l’acier  ; on  a conseillé  l’emploi  du 
sel  marin , des  cendres,  etc.  ; mais  il  parait  démontré  que  le  charbon  doit 
être  préféré. 

On  cémente  quelquefois  de  petites  pièces  de  fer  par  un  procédé  qui 
porte  le  nom  de  trempe  en  paquets,  et  qui  consiste  à chauffer  dans  des 
caisses  de  télé , de  fonte  ou  de  terre , des  objets  en  fer  avec  un  cément 
composé  de  charbon,  de  suie,  de  cendres  et  de  sel  marin. 

Plusieurs  corps  peuvent  donner  de  la  dureté  au  fer;  il  suffit,  en  effet, 
de  frotter  une  lame  de  fer  chauffée  au  rouge , avec  un  cristal  de  cyano- 
ferrure  de  potassium , pour  lui  donner  à la  surface  la  dureté  de  l’acier. 

L’acier  de  cémentation  est  ordinairement  recouvert  d’ampoules;  c’est 
ce  qui  lui  faitdonner  dans  le  commerce  le  nom  à’ acier  poule. 

Lorsqu’on  veut  diminuer  la  dureté  de  la  surface  d’un  acier , et  qu’on 
le  destine  par  exemple  au  travail  du  burin , on  le  chauffe  pendant  cinq 
ou  six  heures , à une  dialeur  blanche , dans  de  la  limaille  de  fer. 

Acier  fonda. 

Cet  acier  est  le  plus  homogène  et  le  plus  estimé.  On  l’obtient  en  sou- 
mettant l’acier  de  cémentation  à la  fusion.  Il  est  très  dur;  il  peut  prendre 
un  beau  poli , et  présente  souvent  la  propriété  précieuse  de  se  tremper 
par  1a  seule  action  de  l’air. 

Acier  UamauC. 

On  donne  ce  nom  à une  variété  d’acier  qui  se  recouvre  d’une  espèce 
de  moiré  lorsqu’on  le  traite  par  des  acides  étendus  ; on  le  nomme  sou- 
vent acier  Wootz  ou  acier  indien. 

D’après  H.  Bréant , on  obtient  un  acier  propre  au  damassage  en  lais- 
sant refroidir  lentement  de  l’acier  riche  en  carbone  ; il  se  forme  alors 
dans  la  masse  des  carbures  de  fer  en  proportion  définie  qui  peuvent  cris- 
talliser et  apparaître  ensuite  sous  l’action  des  acides. 

M.  Bréant  a obtenu  également  un  acier  damassé  comparable  à l’acier 
Wootz , en  fondant  du  fer  de  bonne  qualité  avec  deux  centièmes  de  noir 
de  fumée  ou  de  coke.  Lorsqu’on  se  sert  de  ce  dernier  charbon , l’acier 
contient  en  général  quelques  millièmes  d’aluminium  ; on  a du  reste  signalé 
la  présence  de  ce  métal  dans  plusieurs  aciers  damassés  venant  de  l’Inde. 

D’après  MM.  Faraday,  Bréant,  Berthier,  Fischer, Stodart,  etc.,  on  forme 
également  des  aciers  damassés,  en  alliant  à l’acier  ordinaire,  du  chrome, 
du  platine,  de  l’aluminium.  M.  le  duc  de  Luynes  a produit  de  très  belles 
lames  damassées  en  alliant  à de  l’acier,  de  petites  quanlitt's  de  tungstène 
ou  de  molylalène. 
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Il  résulte  des  recherclies  récentes  d’un  ingénieur  russe,  M.  Anocoff, 
que  la  métiiode  la  plus  sûre  pour  obtenir  un  acier  propre  au  damassagc, 
consiste  à fondre  dans  un  creuset  réfractaire  5 kil . de  fer  très  pur  avec 
1/12  de  graphite,  1/32  de  battiture  de  fer  et  1/24  de  dolomie  servant  de 
flux.  Pour  faire  apparaître  le  damassage,  on  décape  l’acier  avec  du  sul- 
fate de  fer  contenant  une  certaine  quantité  de  sulfate  d’alumine.  L’a- 
cier damassé  ainsi  préparé  parait  être  beaucoup  dur  que  le  meilleur  acier 
fondu.  • 

AmItk  l>  roDie  et  de  l’aeler. 

Les  fontes  et  les  aciers  peuvent  contenir,  outre  le  fer  et  le  carbone,  des 
proportions  variables  de  silicium , d’aluminium , de  manganèse,  de  phos- 
phore et  de  soufre . 

Nous  dirons  d’abord  comment  on  reconnaît  que  ces  corps  ne  se  trou- 
vent pas  dans  tes  fontes  à l’état  d’oxide,  en  prenant  pour  exemple  le 
silicium  ; ce  que  nous  dirons  pour  ce  corps  sera  applicable  aux  autres. 

Si  l’on  admettait  qu’une  fonte  fût  formée  de  fer  et  de  silice,  il  est  évi- 
dent qu’en  la  traitant  par  un  acide , elle  donnerait , sous  le  mémo  poids , 
une  quantité  d’hydrogène  moins  forte  que  le  fer  pur.  Mais  l’expérience 
démontre , au  contraire,  que  les  fontes  silicifères  produisent , en  se  dissol- 
vant dans  les  acides  faibles , plus  d’hydrogène  qu’un  poids  égal  de  fer 
pur;  cet  excès  d’hydrogène  se  comprend  facilement  en  admettant  que 
les  fontes  contiennent  du  silicium  et  non  de  la  silice;  en  effet,  un  équiva- 
lent de  silicium  266,82,  décompose,  sous  l'influence  de  l’acide  sulfurique 
faible,  3 équivalents  d’eau,  et  en  élimine  3 équivalents  d’hydrogène  : 
(Si  -f  3H0  = SiCH  4-  3H),  tandis  qu’un  équivalent  de  fer  qui  pèse  350, 
n’en  peut  dégager  qu’un  seul  équivalent.  Il  n’est  donc  pas  étonnant 
qu’une  fonte  contenant  du  silicium  dégage  plus  d’hydrogène , lors- 
qu’on la  traite  par  les  acides,  que  le  même  poids  de  fer  pur.  Et  de 
plus,  quand  on  analyse  une  fonte  riche  en  silicium,  et  qu’on  dose  ce 
métalloïde  à l'état  de  silice,  le  poids  de  la  silice  ajouté  à celui  du  fer  qui 
a été  trouvé  dans  l’analyse,  excède  toujours  le  poids  même  de  la  fonte. 

Il  est  donc  parfaitement  constaté  que  les  fontes  ne  renferment  pas 
d’oxigène.  Nous  dirons  maintenant  comment  on  détermine  la  proportion 
des  différents  corps  simples  qui  se  trouvent  unis  au  fer  dans  la  fonte. 

Dosage  da  sllietom. 

On  dissout  la  fonte  ou  l’acier  dans  l’eau  régale  ; on  évapore  la  liqueur 
à SCC  ; le  résidu  est  mêlé  avec  trois  ou  quatre  fois  son  poids  de  carbonate 
de  soude,  on  le  chaulTe  au  rouge  dans  un  creuset  de  platine,  on  le  rc- 
dissout  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  on  évapore  de  nouveau  à sec  ; la 
silice  devient  insoluble  ; on  la  lave  avec  de  l’eau  acidulée  par  l’acide 
chlorhydrique  et  on  la  pïise;  le))oids  du  silicium  est  déduit  de  la  quantité 
de  silice  qui  a été  obtenue. 
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DoMKc  du  earkoDc. 

On  ne  peut  déterminer  la  proportion  du  rarbone  d’une  fonte  en  la 
traitant  par  un  acide , et  pesant  le  résidu  ; en  effet , nu  sait  qu’une  fçrande 
partie  du  carbone,  et  souvent  même  la  totalité,  se  dégage  à l’état  de  car- 
bure d’hydrogène. 

M.  Gay-Lussac  a employé  avec  succès  ,*dans  l’analyse  des  fontes,  un 
appareil  dans  lequel  la  fonte  mélangi'-e  à du  bi-oxi<le  de  mercure,  était 
soumi.se  à un  courant  d’oxigène  ; le  métal  passait  à l’état  de  sesqui-oxide, 
et  le  carbone  formait  de  l’acide  carbonique  qui  venait  se  remfre  avec 
l’excès  d’oxigëne  dans  un  tube  gradué  ; il  était  facile  aloi-s  d'en  évaluer 
la  proportion  en  absorbant  l’acide  carbonique  par  la  potasse.  Le  mélange 
de  fonte  et  de  bi -oxide  de  mercure  était  placé  dans  une  nacelle  de 
platine  et  introtluit  ensuite  dans  un  tube  de  porcelaine,  que  l’ou  chauf- 
fait au  rouge. 

M.  Berzélius  a proposé,  iwur  évaluer  la  pro|vortion  de  carbone  contenue 
dans  une  fonte,  de  traiter  la  fonU,’  en  poudre  par  du  bichUa-ure  de  cuivre  ; 
il  se  forme  du  protochlorure  de  cuivre,  du  cuivre  métallique,  du  chlo- 
rure de  fer  et  du  carbone;  on  décante  la  liqueur  et  l’on  reprend  le  ré- 
sidu par  une  nouvelle  quantihi  de  bi-chlorure  de  cuivre  mêlée  à un  peu 
d’acide  chlorhydrique;  le  cuivre  rentre  en  dissolution  dans  le  bi-chlo- 
rure, le  carbone  reste  à l’état  insoluble  et  l’on  j>eut  en  déterminer  la 
quantité. 

M.  Régnault  analyse  la  fonte  en  la  brûlant  avec  du  chroraate  de  plomb 
dans  un  appareil  à analyse  organi(|ue;  on  introduit  à l'extrémité  du  tube 
à combustion  du  chlorate  de  potasse  qui,  en  dégageant  de  l’oxigène,  com- 
plète la  combustion  de  la  fonte  et  chasse  l’acide  carbonique  qui  reste 
dans  le  tube  : la  fonte  est  transformée  en  oxide  de  fer  et  en  acide  carbo- 
nique; cet  acide  se  dissout  dans  l’appareil  de  Licbig  qui  contient  de  la 
potasse;  on  détermine  ainsi  son  poids  et  par  const'iiuent  celui  du  car- 
bone. Le  soufre,  s’il  en  existe  dans  la  fonte,  resie  à l'état  de  sulfate  de 
plomb  dans  le  tube  à combustion,  et  est  dos»;  dans  une  autre  exjtérieiice. 

Powee  <ln  ptaoiptaore. 

Pour  .déterminer  la  proi>ortion  do  phosphore  contenu  dans  une  fonU; , 
on  dissout  la  foute  dans  l’eau  n^gale;  on  sépare  la  silice  jiar  une  é-vaiK)- 
ration  à s«h:  et  par  des  lavages  avec  de  l’eau  acidulée  : on  verse  dans  la 
liqueur  un  carbonate  alcalin;  l’acide  phosphori»iue  se  pn'-cipite  alors  à 
l’état  de  phosphate  de  fer  basique,  mélangé  a de  l’oxide  de  fer.  Le  préci- 
pité est  traité  par  un  excès  de  polas.s»;  au  creuset  d’argent,  et  transformé 
en  phosphate  de  potasse  qu’on  sépare  de  l’oxide  de  fer  au  moyen  de 
l’eau;  la  liqueur  sursaturée  par  un  acide  est  mêlée  avec  u i excès  d»; 
chlorure  de  calcium  et  précipiUie  par  ruinmünia(|uc  qui  forme  du  phos- 
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phate  de  chaux  dont  la  composition  est  connue.  On  peut  encore  ajouter 
dans  le  phosphate  de  potasse  une  quantité  de  sel  de  fer  au  maximum  , 
contenant  une  proportion  d’oxide  de  fer  connue , et  verser  ensuite  de 
l’ammoniaque.  On  obtient  ainsi  un  mélange  de  phosphaU;  de  fer  et  de 
peroxide  de  fer  dont  on  détermine  le  poids  ; on  en  retranche  la  quantité 
connue  de  peroxide  de  fer  provenant  du  sel  du  fer  ajouti^  : la  différence 
donne  l’acide  phosphorique , et  par  consiViuent  la  proportion  de  phos- 
phore contenu  dans  la  fonte. 

Enfin  le  phosphate  de  potasse , neuti-alisé  par  un  acide , pourrait  éti-e 
précipité  par  un  sel  de  plomb;  le  phosphate  serait  dosé  alors  à l’état  de 
phosphate  de  plomb. 

Douce  Ca  sonfre. 

On  dose  le  soufre  d’une  fonte,  en  dissolvant  la  fonte  dans  l’eau  régale, 
eu  évaporant  la  liqueur  <à  sec , reprenant  le  résidu  par  l’eau  acidulée , et 
en  précipitant  le  fer  par  la  potasse.  La  liqueur  est  ensuite  rendue  acide 
par  un  excès  d’acide  azotique , et  précipitée  par  l’azotate  de  barite  ; il  se 
forme  du  sulfate  de  barite,  d’où  l’on  déduit  la  quantité  de  soufre. 

Eual  D'an  rainerai  de  (er. 

Cet  es-sai  a pour  but  de  déterminer  la  richesse  du  minerai , la  qua- 
lité de  la  fonte  qu’il  peut  donner,  et  ensuite  la  nature  de  sa  gangue 
afin  de  connaître  la  proportion  de  c.astine  ou  d’erbue  qu’il  faut  ajouter 
pour  faire  entrer  le  minerai  en  fusion.  Cette  analyse  se  fuit  ordinai- 
rement par  la  voie  sèche;  ce  mode  d’es-sai  présente  l’avantage  de 
réaliser,  en  petit,  l’ojiération  qui  se  pratique  en  grand  dans  le  haut- 
fourneau. 

On  introduit  dans  un  creuset  brastpié  de  10  à 20  grammes  de  minerai 
n'xluit  en  poudre  et  mélangé  avec  le  fondant.  On  le  soumet  à la  tempé;- 
rature  d’un  feu  de  forge  pendant  deux  heures.  Quand  le  creuset  est  re- 
froidi, on  en  retire  le  culot,  (|ui  se  compose  de  scorie  et  de  fonte  ; on  en 
détermine  le  poids;  on  sépare  ensuite  facilement  la  fonte  que  l’on  pèse; 
la  scorie  est  dosée  par  difl’érencc. 

On  observe  si  la  scorie  est  compacte  ou  bulleuse,  vitreuse,  émaillée 
ou  pierreuse,  trans])arente , translucide  ou  opaque;  si  elle  présente  des 
nuances  de  couleur  qui  indiquent  qu’elle  n’est  pas  homogène. 

Quant  à la  fonte,  on  la  casse  pour  déterminer  sa  ténacité  et  examiner 
son  grain.  ’ 

Les  fontes  de  bonne  qualité  s’aplatissent  toujours  un  peu  avant  de  se 
rompre;  elles  sont  grises  et  à grains  fins  ou  moyens. 

Les  mauvaises  fontes  se  cassent  facilement  sans  changer  de  forme;  elles 
sont  blanches,  brillantes,  lamellcuses,  remplies  de  cavités  tapissées  de 
cristaux. 

Pour  déterminer  la  nature  et  la  proportion  du  fondant  qu’on  devra 


Digitized  by  Google 


376  EüS.VI  ü'U.N  m.\KUàl  bE  EKH. 

ajouter  au  minei’ai,  soit  pour  lu  fondre  au  l'eu  de  forge,  soit  pour  en  ex- 
traire la  fonte  en  grand , on  suit  en  général  le  procédé  suivant  : on  ap- 
précie par  la  calcination  ou  le  grillage  les  proportions  d'eau,  d’acide  car- 
bonique ou  de  matières  combustibles  contenues  dans  le  minerai.  On 
prend  10  gr.  du  résidu  qu’on  réduiten  poudre  fine,  et  qu’on  fait  Iwuil- 
lir  avec  50  à 60  gr.  d’acide  chlorliydrique  du  commerce.  Si  le  minerai 
n'est  pas  calcaire,  mais  seulement  argileux,  il  ne  manifeste  avec  l’acide 
chlorhydrique  aucun  signe  d’effervescence.  Le  résidu  insoluble  est  lavé 
à plusieurs  reprises  avec  de  l’ejiu , calciné  et  pesé.  Son  poids  indique  la 
proportion  d’argile  ou  de  silice  contenue  dans  le  minerai. 

Quand  le  minerai  est  calcaire  ou  magnésien,  on  apprécie  la  chaux  et  la 
magnésie  à l’aide  de  l’acide  acétique,  ou  de  l’acide  azotique  très  étendu  et 
froid  ; ces  acides  dissolvent  les  carbonates  tcn'eux  sans  attaquer  l’argile, 
les  pierres  ou  les  oxides  de  fer.  Apiès  avoir  lavé  le  résidu,  on  le  sèche , 
on  le  pèse , et  on  calcule  la  proportion  des  carbonates  dissous  d’après  la 
peite  de  poids éprouvéîc  par  le  minerai. 

L’expérienct'  a appris  qu’il  faut  ajouter  aux  minerais  argileux , pour 
les  fondre , une  projwrtion  de  carbonate  de  chaux  (castine)  égale  k la 
moitié  au  moins  ou  aux  deux  tiers  au  plus  du  poids  de  l'argile. 

On  peut  employer  comme  flux  propres  à fondre  tous  les  minerais  de 
fer,  l’acide  borique  et  le  borax.  Le  verre  blanc  ordinaire,  le  verre  ten'eux 
(silicate  de  chaux  et  d’alumine)  sont  aussi  de  bons  fondants. 

Pour  les  matièies  très  siliceuses,  M.  Bcrthier  recommande  l’emploi  d’un 
verre  basique  ayant  la  composition  suivante  (Ca0,.\l203,3Siü3);  pour  h» 
matières  teiTeuses  non  calcaires,  on  peut  employer  le  même  verre  conte- 
nant un  excès  de  chaux;  et  enfin  pour  les  minerais  calcaires  peu  siliceux, 
on  doit  faire  usage  d’un  verre  saturé  de  silice  et  contenant  le  moins  de 
chaux  possible;  ce  verre  a pour  formule  : (CaO,APOJ,6SiO’). 

Lorsqu'apri's avoir  traité  un  minerai  de  fer  par  l’acide  chlorhydrique, 
on  remarque  dans  le  résidu  insoluble  des  grains  siliceux , il  faut  rem- 
placer la  castine  par  de  la  dolomie  (carbonate  de  chaux  et  de  magnésie) 
ou  par  du  kaolin. 

Analyae  tf ’im  mlnmil  de  fer  par  le  procMé  ëe  M.  Hartnertue. 

Ce  mode  d’analyso- s’applique  aux  minerais  et  aux  alliages  de  fer;  il 
est  d’une  exécution  facile  et  comporte  plus  d’exactitude  que  l’essai  dans 
un  creuset  brasqué  ; on  peut  également  l’employer  pour  l’analyse  des  mé- 
langes ou  des  combinaisons  de  protoxide  et  de  sesqui-oxide  de  fer,  tels 
que  les  battitures,  les  laitiers,  etc.,  etc.  11  est  fomlé  sur  l’action  des  sels 
de  protoxide  de  fer,  sur  le  permanganate  de  potasse. 

Ixirsqu’on  verse,  dans  une  dissolution  acide  et  très  étendue  d’un  sel  de 
fer  au  minimum , une  dissolution  de  permanganate  de  potasse  , le  fer 
SC  peroxide  sur-le-champ,  en  empruntant  de  l’oxigèiie  au  permanganate 
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qu'il  décolore.  Tant  qu'il  reste  du  ferait  minimum,  le  permanganate 
se  décompose  à mesure  qu’on  le  verse , et  la  liqueur  prend  une  teinte 
jaune- pftie  très  faible,  due  au  sel  de  sesqui-oxide  de  fer;  mais  quand 
tout  le  fer  s'est  peroxidé,  une  seule  goutte  de  ]iermanganatc  suffit  pour 
conmiuniqiier  à la  liqueur  une  couleur  rose  très  nette  et  facile  à recon- 
naître. Ce  changement  de  teinte  indique  que  l'opération  est  terminée. 
La  fonnule  suivante  rend  compte  de  l'action  du  permanganate  de  po- 
tasse sur  un  sel  de  protoxide  de  fer  dont  l’acide  est  représenté  par  A : 

K0,Mn»0’  -1-  10(I'’cO,.\J  + A»  — (MnO,A)>-f  (Fc»0»,(A)’)5  -|-  (KO,  A). 

Le  nouveau  mode  d’essai  proposé  par  M.  F.  Margueritte  se  compose  des 
opérations  suivantes  ; 

1’  On  titre  la  liqueur  normale  de  permanganate  de  jiotassc. 

2°  On  dissout  le  minerai  dans  un  acide , et  on  ramène  au  minimmn 
tout  le  fer  qu’il  contient. 

3"  On  détermine  le  volume  de  liqueur  normale  nécessaire  pour  faire 
passer  le  fer  au  maximum. 

Pour  préparer  une  liqueur  normale  de  permanganate  de  potasse , on 
introduit  dans  un  creuset  de  terre,  et  on  ex|iose  pendant  une  ou  deux 
heures  à une  température  d’un  rouge  sombre,  un  mélange  de  2 ]i.  de 
bi-oxide  de  manganèse,  1 p.  de  chlorate  de  potasse,  et  3 p.  de  potasse 
à la  chaux.  La  masse,  après  son  refroidissement , (‘st  grossièrement  pul- 
vérisée eR  agitée  avec  deux  ou  trois  fois  son  poids  d’eau  commune;  on  y 
ajoute  de  l’acide  azotique  étendu  de  la  moitié  de  son  volume  d’eau , jus- 
qu’à ce  que  la  liqueur  soit  d’un  beau  violet , et  on  la  filtre  ensuite  sur  du 
verre  pilé  ou  sur  de  l’amiante,  afin  d’en  séparer  le  bi-oxide  de  manganèse 
qu’elle  tient  en  suspension. 

Pour  déterminer  le  titre  de  cette  liqueur,  on  pèse  un  gramme  de  fils  de 
clavecin  qu’on  dissout  dans  20  à 25  centimètres  cubes  d’acide  chlorhy- 
drique fumant , et  on  étend  la  dissolution  d’un  litre  environ  d’eau  com- 
mune. On  introiluit  la  liqueur  de  (lerinanganatc  dans  une  burette  gra- 
duée, dont  chaque  centimètre  cube  est  divisé  en  dixièmes,  et  on  verse 
cette  liqueur  goutte  à goutte  dans  la  dissolution  ferrugineuse  à laquelle 
on  imprime  un  mouvement  giratoire.  Le  permanganate  est  décomposé, 
et  on  s’arrête  lorsque  la  coloration  ro.se  caractéristique  se  manifeste.  On 
note  alors  avec  soin  le  nombre  de  divisions  employéics  à la  suroxidation 
d’un  gramme  de  fer.  S’il  a fallu  30  c.  c.  de  la  liqueur  pour  faire  pas- 
ser au  maximum  un  gramme  de  fer,  il  est  évident  qu’un  poids  égal  de 
minerai  de  fer,  dont  le  métal  ramené  au  minimum  après  sa  dissolution 
dans  l’acide  chlorhydrique  aurait  exigé  pour  se  peroxider  15  centim. 
cubes  de  liqueur  normale,  contiendrait  50  p.  100  de  fer  métallique. 

Voici  comment  s’exécute  cette  analyse  : 

On  prend  1 gramme  de  minerai  de  fer  réduit  en  poudre  très  fine,  on  le 
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dissout  dans  20  à 30  c.  c.  d’aridu  rhlorhvdrique  pur  et  fumant,  dans  un 
mntras  d’un  litre  environ.  On  soumet  le  mélange  à une  ébullition  mo- 
dél^ée  jus4]u'à  ce  que  le  minerai  soit  euliérernent  attaqué. 

On  ajoute  de  l’eau  rommune  jus<|u’au  tiers  de  la  rapacité  du  matras, 
et  l’on  ramené  au  minimum  le  sel  de  fer,  en  ajoutant  à 1a  liqueur  6 gr. 
de  zinc  exempt  de  fer,  ou  U gr.  d’une  solution  concentrée  de  sulfite  de 
soude.  .\u  bout  de  quelques  minutes  d’ébullition,  dès  (]ue  la  liqueur  a 
cessé  de  répandre  l'faleiirde  l’acide  sulfureux,  et  qu’elle  est  devenue  ver- 
dâtre ou  presque  incolore,  le  fer  est  entièrement  au  minimum. 

Aprts  avoir  étendu  la  dissolution  d’une  nouvelle  quantité  d’eau , de 
manière  que  son  volume  occupe  à peu  près  un  litre,  on  y verse  goutUî 
il  goutte  la  liqueur  normale  de  permanganate  de  potasse  jusqu’à  ce  que 
la  coloration  rose  se  manifeste.  L’expérience  est  alors  terminée.  Il  ne 
«“ste  plus  qu’à  lire  sur  la  burette  le  nombre  de  divisions  eiiqiloyies,  et  à 
le  comparer  au  nombre  même  de  divisions  qui  ont  été  nécessaires  |>our 
suroxider  un  gramme  de  fer  pur. 

Su|)posonsque,  la  liqueur  normale  étant  au  titre  de  30  cent,  culies  pour 
t gr.  de  fer,  il  ait  fallu  17  divisions  de  permanganate  He  potasse  pour 
faire  pas.ser  au  maximum  le  fer  provenant  d’un  gramme  de  minerai  ; 
nous  établirons  la  proportion  suivante  : 

30;  1,000  17:x 

X = 0,5666. 

la!  minerai  analy.sé  c/intiendrait  donc  pour  cent,  ,56,66  de  fer. 

Le  zinc,  le  manganèse,  l’acide  pliosphorique , la  chaux,  l’alumine,  la 
magnésie,  la  silice,  ne  s’opposent  pas  à l’exécution  du  procéiléileM.  Mar- 
gueritte. Si  les  minerais  de  fer  contiennent  de  l’arsenic  ou  du  cuivre,  on 
les  précipite  de  la  dissolution  acide  par  du  zinc,  et  comme  ils  agiraient 
sur  le  caméléon  pour  se  suroxider,  on  les  sépare  par  la  filtration  et  on 
les  recueille  sur  un  petit  filtre  qu’on  lave  avec  soin  ; ces  liqueurs  réunies 
aux  eaux  de  lavage  sont  traitées  par  la  méthode  qui  vient  d’étre  décrite. 

AnalzM  R’iin  nXlance  on  d’un*  combloaUon  de  rroloilde  ei  de  peroalde  de  fer. 

Pour  déterminer  la  proportion  de  protoxide  et  de  peroxide  de  fer  qui 
se  trouvent  réunis  à l’état  de  combinaison  ou  de  mélange,  on  peut  em- 
ployer les  méthodes  suivantes  : 

1"  On  fait  dissoudre  les  deux  oxides  dans  de  l’acide  chlorhydrique  ; on 
introduit  la  dissolution  dans  un  flacon  rempli  d’acide  carbonique,  et  on 
y fait  passer  un  courant  d’hydrogène  sulfuré  , qui  agit  seulement  sur  le 
sel  de  fer  au  maximum,  le  réduit,  et  laisse  déposer  une  quantité  de  sou- 
fre qui  est  proportionnelle  au  peroxide  de  fer;  F’e^,3StP  -f-  HS  = SO’, 
HO-f2(S(P,FeO)-|-S. 

Le  poids  du  soufre  indique  la  proj)ortion  de  peroxide  do  fer  coiilc- 
niie  dans  le  mélange. 
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2”  M.  Berzùlius  a décrit  un  modo  d’analyse  qui  roiisiste  à faire  dissoudre 
les  deux  oxides  dans  l’aride  chlorhydrique,  à introduire  la  dissolution 
dans  un  flacon  plein  d'acide  cartaini(|ue,  et  à la  mettre  |M‘iidaiit  vingt- 
quatre  heures  en  contact  avec  de  l'argent  en  [wiidre  qui  réduit  le  Sel  de 
fer  au  maximum,  et  prcaluit  du  chlorure  d'argent  insoluble.  On  pèse  alors 
le  mélange  d’argent  cl  de  chlorure  ; la  différence,  entre  le  poids  de  ce 
mélange  et  celui  de  l’argent  employé,  fait  connaître  la  proportion  de 
peroxide  de  fer  ; FiW  + 3HC1  = 3110  + Fe’ClJ  . . . Fe*CP  + Ag  = AgCI 
-f-  (FeCI)*.  On  voit  (juc  clnupie  équivalent  do  chlorure  d’argent  corre,s- 
|)ond  à un  équivalent  de  peroxide.  de  fer. 

3"  On  peut  encore  employer,  comme  l'a  indiqué  .M.  Margueritte,  une 
dissolution  titré-e  de  [MU-manganate  de  |)otas.si‘ , 'qui  oxide  le  sel  de  pro- 
toxide  de  fer,  et  n’altère  pas  le  sel  de  |MToxide. 

Pour  exécuter  celte  analyse , on  prend  1 gnuiime  du  com|iosé  contenant 
les  deux  oxides,  on  le  dissout  dans  30  cent,  cula's  d’acide  chlorhydriipie 
fumant;  on  étend  la  dissolution  d’un  litre  d’eau  environ,  et  on  y verse  du 
|V!nnanganatedepotassejus(pi’àccque  la  liqueur  prenne  une  teinte  rose. 
Sup|Kisons  que  ladissulution  de |iermanganate  .soit  titréai  à 30  c. c.  jiour  un 
gramme  de  fer,  elqu'il  faille  en  employerlOc.c.,  il  cstévidenl  qu'on  aura 
la  quantité  de  fer  à l’état  de  protoxide  en  établissant  la  proportion  suivante  : 
30  : 1000  : : 10  : X 
X = 0,3333. 

Le  mélange  analysé  contenait  donc  33,33  p.  100  de  fer  à l'état  de  pro- 
toxidc.  On  donne  par  le  calcul  à cette  quantité  de  métal  l’oxigène  qui 
est  nécessaire  à son  oxidation. 

350  :530  33,33  :x 

X •=  52,8. 

33,33  de  fer  corres|)ondenl  donc  à 52,8  de  protoxide  de  fer. 

On  établit  la  proportion  du  peroxide  dans  une  seconde  exp«'‘riencc. 
On  dissout  dans  ce  but  un  nouveau  gramme  du  a>m|X>sé  à analyser  dans 
30  c.  c.  d’acide  chlorbydriciue  ; on  ramène  le  fer  au  minimum  par  le  zinc 
ou  par  un  sulfite  alcalin,  et  on  détermine  par  la  méthode  ordinaire  la 
quantité  de  fer  contenue  dans  k liqueur. 

Supposons  que  celle  seconde  expérience  indique  60  p.  100  de  fer.  On 
retranche  de  cette  quantité  les  33,3.3  p.  de  ce  métal  qui  étaient  au  mini- 
mum, dans  l’oxide  soumis  à l’exirérience,  et  le  reste  26,67  indique  la  pro- 
portion du  fer  qui  se  trouvait  au  maximum  d’oxidation. 

Cette  proportion  représente  38,1  de  sesqui-oxide.  100  parties  du 
composé  soumis  à l'analyse  contenaient  donc  ; 

l'rotoxide  de  fer.  . . . 52,8 
Sesqui-oxidc  de  fer  . . 38,1 

.Matières  étrangères  . . 19,1 

ïüô^ 
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StpanüoB  4u  fer  cl  4a  mannnCM. 

Dans  les  analyses  chimiques,  le  fer  se  trouve  souvent  mélange  au 
manganèse;  nous  dirons  comment  on  sépare  ces  deux  métaux. 

Il  serait  dilTicile  de  séparer  un  sel  de  manganèse  d’un  sel  de  fer  au  mi- 
nimum, parce  que  les  protoxides  de  manganèse  et  de  fer  ont  des  afTiniU-s 
presque  égales  pour  les  acidt;s  ; cette  .séparation  pourrait  ceiiendant  étn' 
op«'ri'>e  en  mettant  dans  la  dissolution  neutre  des  deux  sels,  de  l’acétiilc 
de  soude,  et  en  faisant  arriver  dans  la  liqueur  un  courant  d'acide  sulfliy- 
drique;  dans  ce  cas  , le  fer  serait  seul  précipité  à l’état  de  sulfure. 

Mais  il  est  mieux  de  faire  passer  le  fer  au  maximum  au  moyen  du 
chlore  ou  de  l’acide  axotique.  Comme  il  existe  une  grande  diffémice 
il’affinité  |x»ur  les  acides  entre  le  protoxide  de  manganèse  et  le  si'squi- 
oxidt'  de  fer,  la  .séparation  do  ces  deux  oxides  devient  assez  facile  : elle 
peut  être  oj)éré<‘  par  les  méthodes  suivantes  : 

1“  La  dissolution  est  saturée  ou  rendue  légèrement  alcaline  par  l’am- 
moniaiiue,  et  traitée  par  le  siiccinate  d’anunoniaquo  qui  pnicipite  le  fer  à 
l’état  de  succinatc  de  fer  insoluble.  C(!  sel,  calciné  dans  un  creuset  de  pla- 
tine ouvert,  donne  le  fer  à l’état  de  sesqui-oxide.  La  liqueur  filtn*  ret 
précipitéo  ensuite  par  un  carlionate  alcalin  qui  forme  du  carbonate  de 
manganèse  insoluble,  que  l’on  calcine  aûn  de  le  transformer  en  oxide 
rouge  Mn*0*. 

2’  On  traite  la  dissolution  des  deux  oxides  )>ar  du  carbonate  de  chaux 
ou  du  carbonate  de  barite , qui  précipitent  le  fer  à l’état  de  peroxide  ; le 
pru-cipité  est  redissous  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  la  liqueur  traitée 
par  l’ammoniaque  donne  le  peroxide  de  f(*r.  On  précipite  ensuite  le 
manganèse  au  moyeu  du  sulfliydrate  d’ammoniaque. 

SlBlitliaBe. 

En  tei-minant  l'iiistoire  du  fer,  nous  citerons  quelques  documents  qui 
sont  extraits  du  travail  important  que  M.  Débatte  a publié  sur  le  fer,  dans 
le  Dictionnaire  des  arts  et  manufactures. 

En  France  le  prix  de  revient  des  minerais  de  fer  est  environ  de  1 fr.  32. 

La  teneur  des  minerais  lavés  est  de  36  p.  100  de  fer. 

Le  prix  de  revient  du  fer  à la  bouille  ne  dépasst^  pas  de  23  à 25  fr.  les 
100  kil.  ; celui  du  fer  fabriqué  au  bois  est  de  AO  fr. 

L(>  prix  de  revient  de  la  fonte  au  charbon  de  bois,  est  de  15  fr.  les 
100  kil.  ; celui  de  la  fonte  au  coke  varie  entre  8 et  10  fr. 

En  France  la  fabrication  de  la  fonte,  du  fer  et  de  l’acier  occupe  envi- 
ron 50  mille  ouvriers,  et  crée  une  valeur  de  plus  de  150  million.s  de  francs. 

Il  y avait  eu  France,  en  18A3,  six  cents  hauts-fourneaux  et  cent  trente- 
cinq  forges  catalanes. 
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Froduclion  du  fer  en  Europe. 

Qulntini  PMHriquef. 


Angleterre 9,000,000 

France 3,08A,â50 

Russie 1,027,000 

Suide 802,500 

Autriche 850,000 

Prusse. 751,000 

Hartz 600,000 

Hollande  et  Belgique.  . , . 600,000 

Ile  d’Elbe  et  Italie 280,000 

Piémont 200,000 

Espagne 180,000 

Norwége 130,000 

Danemark 135,000 

Bavière 130,000 

Saxe 80,000 

Pologne 75,000 

Suisse 30,000 

Savoie 25,000 


18,072,950 


CHROME. 

Le  chrome  a été  découvert  en  1797  par  Vauquelin,  dans  un  rainerai 
qu’on  appelait  plomb  rouge  de  Sibérie  (chroraate  de  plomb). 

Ce  métal  peut  être  obtenu  en  réduisant  le  sesqui-oxide  de  chrome 
par  le  charbon , à une  température  blanche , ou  en  traitant  le  chlorure 
de  chrome  par  le  potassium.  Il  jouit  de  propriétés  différentes  selon  qu'il 
a été  préparé  par  l’une  ou  l’autre  de  ces  méthodes  ; mais  ces  différences 
tiennent  à ce  que  le  chrome  préparé  avec  le  potassium  est  pur,  tandis 
que  ce  métal  réduit  par  le  charbon  est  toujours  carburé. 

Le  chrome  préparé  à l’aide  du  charbon,  se  présente  en  culot  ou  en 
masses  agglutinées,  d’un  blanc  grisâtre.  11  est  assez  dur  pour  rayer  le 
verre  et  peut  acquérir  un  beau  poli.  Sa  densité  est  de  5,90  ; il  n’est  pas 
magnétique  à la  température  ordinaire,  mais  à — 13  ou  — 20°,  il  agit 
d’une  manière  sensible  sur  l’aiguille  aimantée.  11  ne  s'oxide  pas  à l’air,  à 
la  température  ordinaire,  mais  au  rouge  sombre,  il  absorbe  l’oxigènc  et 
se  transforme  en  sesqui-oxide.  Les  acides  concentrés  ne  l’attaquent  qu’â 
la  longue  et  avec  une  grande  difficulté:  les  alcalis,  au  contraire,  déter- 
minent son  oxidatiou , surtout  sous  l’iniluence  des  chlorates  et  des  azo- 
tates ; il  se  forme  alors  des  chromâtes  alcalins. 
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Le  elironie  prépari*  en  (Iffoinposant  le  diloriire  de  elironie  ])ar  le  po- 
tassium et  en  lavant  avec  de  l’eau  froide  le  priHluit  de  cette  réaction, 
est  b»'au«u)up  plus  altérable  que  le  métal  oLiU'iiu  au  moyen  du  charbon. 
Il  se  prévst'nte  avix:  l’aspect  d’une  pondre  grise,  amorphe,  (pii  s'en- 
tlamme  k l’air  par  une  li'giîre  élévation  de  tenqiératurt' , et  brûle  avec,  un 
vif  éclat.  Il  se  dissout  avec,  facilité  dans  les  acides  cldorhydriijue  et  azo- 
tique, et  dans  l’acide  sulfurique  faible. 

Le  chrome  est  sans  usages,  mais  il  forme  des  combinaisons  im|>ur- 
tantes  dont  quelques  unes  sont  employées  dans  les  arts. 

COMBI.\AIÜO\S  DU  CHROME  AVEC  I.'OAIGÈVE. 

La  série  d’oxidation  du  chrome  (icut  être  comparé!'  k celle  du  man- 
gani'.se  et  du  fer  • elle  comprend  les  composés  suivants  : 

l’roloxiilc  de  dirome CrO  ; 

Deutoxide  de  clirome Cr’O* 

.Sesqid-oxidc  de  dirome Cr^  ; 

Bi-oxidc  de  dirome CrO*; 

Aride  diromiqiie CiO*  ; 

Acide  perdiromiquc Cr*0’. 

fltOTOXIDE  DK  CilROME.  CfO. 

Cet  oxide  a été  obtenu  pour  la  première  fois  en  combinai.son  avec,  les 
acides,  parM.  l’éligot. 

On  n’a  pu  jusqu’il  pri'si'iit  isoler  le  protoxidc  de  chrome  pur  ; loi's- 
qu’on  chereheà  le  retirer  de  l’un  de  ses  sels,  il  réagit  sur  l’eau,  la  dé- 
compose en  s’emparant  de  son  oxigène,  et  se  transfonne  en  deutoxide 
de  chrome  ; Cr*0'. 


DEUTOXIDE  DE  CllBOME.  Cr’OL 

Cet  oxide  corresiiond  par  sa  comiKisition  k l’oxide  rouge  de  manga- 
nèse MnW,  et  k l’oxide  de  fer  magnétiipie  Fé'UL  II  a été  découvert 
par  M.  Péligot,  qui  l'a  préparé  en  traitant  un  sel  de  protoxide  de  chrome 
par  la  jxitasse.  Le  protoxide  de  chrome  se  précipite  d’abord , mais  dé- 
compose l'eau  aussitôt,  dé-gage  de  l’hydrogène  et  s<î  transforme  en  deu- 
toxide de  chrome  hydraté  ; (Cr‘0‘,110). 

Cet  oxide  est  brun;  chauffé  au  contact  de  l’air,  il  se  change  en  sesqiii- 
oxide  de  chrome,  Ci-*0'.  On  peut  le  considérer  comme  une  combinaison 
de  protoxide  et  de  sesqui-oxidc  Cr*()‘  =!  Ci'0,CrW. 
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BI-OXIDE  DE  CnnOME.  CrO*.  — CHROMATES  DE  SBSQrt-OMDE 
DE  CHROME. 

L’acide  chroiniquc  et  le  ses(jui-oxide  de  chrome  peuvent  s'unir  eu 
plusieurs  projiortions.  Lorsqu’on  soumet  à une  douce  chaleur  l’azotate 
de  chrome,  ce  sel  laisse  pour  résidu  une  masse  spongieuse  qui  a jwur 
composition  CrO*,  et  que  l’on  j>eut  considérer  comme  un  chromate  de 
sesqui-t)xide  de  chrome  basique  : 3(CrO^)  = Ci-^ü',Crt)^ 

Le  chromate  neutre  de  ses<]ui-oxide  île  chrome  CrHi’,3CrO’,  consi- 
déni  )>endant  longtemps  comme  un  oxide  intermiidiaire  particulier,  se 
prépare  en  versant  goutte  à goutte  une  solution  de  chromate  de  potasse 
dans  un  sel  de  sesqui-oxide  de  chrome  neutre  ; 3(K0,Cr0’)  -j-  CrH)^, 
(SI))’  = 3K0,S0’  + Ci-’0’,3Cr0’. 

Le  mode  de  formation  de  ce  cüm|K)sé  et  ses  réactions  doivent  le  faire 
considérer  comme  un  chromate  neutre  de  sesqui-oxide  de  chrome.  Des 
lavages  prolongés  lui  enlèvent  l’acide  chromique,  et  laissent  pour  ré- 
sidu du  sesqui-oxide  de  chrome.  Mêlé  à une  dissolution  froide  d’a- 
cétate de  plomb , il  produit  de  l’aciitate  de  chrome  et  du  chromate  de 
plomb.  L’acide  chlorhydrique  le  dissout  en  si;  colorant  en  vert,  et  l’am- 
moniaque précipite  le  sesqui-oxide  de  chrome  de  cette  dissolution. 

On  obtient  un  autre  chromate  de  sesqui-oxide  de  chrome  en  précipi- 
tant l’alun  de  chrome  par  le  chromate  de  potasse.  Le  com|Hxsé  jaune 
vpixlàtre  qui  se  forme  dans  cetU*  réaction  a été  analysé  par  M.  Ram- 
melslterg , qui  lui  a trouvé  fxmr  formule  ; (Cr  l)’)’,(CrO’)’,9Hü. 

D’après  M.  Maus,  en  saturant  avec  de  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de 
chrome  une  dissolution  d’acide  chromique,  il  se  produit  un  com|)osé 
soluble  , d’un  rouge-brun , qui  a pour  formule  ; Cr’0’,liCrO’  : ce  com- 
|K>sé,  traité  par  la  potasse,  forme  un  précipité  brun  que  M.  Berzélius 
assimile  à l’oxide  Crû’. 

SESQUI-OXIDE  DE  CHROME.  Cr’O’. 

Le  sesqui-oxide  de  chrome  est  un  des  composés  de  clirome  les  plus 
intéressants;  nous  l’examinerons  à l’état  anhydre  et  hydraté. 

Snqal-oxMc  tfe  mronM  «nkySre. 

corps  est  d’un  beau  vert  foncé,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  al- 
cjilis  ; il  se  dissout  dans  les  acides  lorsqu'il  n'a  pas  été  calciné;  mais  si 
on  le  |X)rte  au  rouge  naissant,  il  devient  complètement  inattaquable  par 
les  acides,  et  présente  un  phénomène  d'incandesicnce  remarquable. 

Ot  oxide  est  indécomposable  par  la  chaleur,  irreiluctible  par  l’hydro- 
gène , et  n’est  décomjwsé  par  le  charbon  qu’à  une  ti'mpérature  très  élevée. 

D’apris  M.  Krüger,  le  sesqui-oxide  de  chrome  chauffé  au  rouge  vif 
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])ci-(l  une  partie  de  son  oxigène;  lorsqu'on  le  nmintientau  rouge  sombre, 
il  absorbe  au  contraire  de  l’oxigène  et  se  transforme  en  deutoxide  de 
chrome  CrO’. 

Le  soufre  est  sans  action  sur  cet  oxide  ; mais  les  vapeurs  de  sulfure 
de  carbone  le  font  passer  il  l’état  de  sulfure  de  chrome. 

Les  verres  et  le  borax  le  dissolvent  sous  l’influence  de  la  chaleur,  et  se 
colorent  en  vert. 

Les  alcalis  chauff|ls  au  contact  de  l’air  avec  l’oxide  de  chrome  trans- 
forment cet  oxide  en  chromâtes. 

Le  sesqui-oxide  de  chrome  anhydre  peut  être  obtenu  par  les  méthodes 
suivantes  : 

\°  En  calcinant  dans  un  creuset  de  platine  le  chromate  de  protoxide  de 
mercure  ; il  se  dégage  du  mercure  et  de  l’oxigène,  et  l’oxide  de  chrome 
reste  sous  la  forme  d’une  poudre  d’un  beau  vert  : 2(HgH),CrCF)  = CrW 
+ 0^  2Hg  ; 

2”  En  calcinant  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome  ; 

3“  En  chauffant  du  bi-chromate  de  potasse  avec  son  poids  de  soufre  ; il 
se  forme  dans  cette  réaction,  comme  la  démontré  M.  Lassaigne,  de  l’oxiile 
de  chrome  et  du  sulfate  de  potasse  ; KO,2CrO’  S = CrH)’  -f  KO,SO^; 
on  enlève  le  sulfate  de  potasse  au  moyen  de  l’eau  ; 

fl*  En  calcinant  un  mélange  de  3 parties  de  chromate  de  potas.se,  et 
de  2 parties  de  sel  ammoniac  ; il  se  produit  <le  l’oxide  de  chrome,  de 
l’eau,  de  l’azote  et  du  chlorure  de  potassium. 

5"  En  calcinant  du  chromate  de  potasse  dans  un  creu.set  brasqué  ; il  .se 
forme  du  sesqui-oxide  de  chrome  et  du  carbonate  de  potasse  qu’on  en- 
lève par  des  lavages. 

6*  En  chauffant  au  blanc  du  bichromate  de  potasse  ; ce  sel  se  trans- 
forme en  oxide  de  chrome  cristallin  et  en  chromate  de  potasse  neutre 
que  l’on  dis.sout dans  l’eau:  2(KO,2CrO>)=Cr^O’-l-2(KO,CrO’)-|-0>.  * 

7"  On  produit  de  l’oxide  de  chrome  cristallisé  en  belles  paillettes  vertes 
et  quelquefois  en  cristaux  très  durs,  en  soumettant,  sous  l’influence 
d’une  chaleur  rouge , le  chromate  de  potas.se  neutre  à l’action  du  chlore; 
il  se  forme  du  chlorure  de  potassium  et  de  l’oxide  de  chrome  cristal- 
lisé , et  il  se  dégage  de  l’oxigène  : 2(KO,CrO’)  -)-  Cb  = 2KC1  -f-  Cr*0*  0* 

(Fremy). 

8*  On  peut  obtenir  de  l’oxide  de  chrome  en  cristaux  durs  et  brillants, 
par  un  proccxlé  que  l’on  doit  à M.  Wœhler,  et  qui  consiste  à faire  passer 
dans  un  tube  de  porcelaine  rouge  des  vapeurs  d’acide  chlorochromiqiie  : 
2(Ci'0*Cl)=Cr'O’  -f-  2C1  0.  On  obtient  ainsi  des  cristaux  d’un  vert 

noirâtre  , qui  présentent  la  forme  d’octaèdres,  comme  l’alumine  et  l’oxide 
de  fer  cristallisés,  avec  lesquels  le  sesqui-oxide  de  chrome  est  isomoqihc. 
Ces  cristaux  sont  aussi  durs  que  le  corindon , rayent  le  verre  comme  le 
diamant  Leur  densité  est  de  5,21. 
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9*  D’après  M.  Barian,  on  obtient  l'oxide  de  cliroroeen  poudre  d’un 
vert  pur,  très  propre  à la  peinture  sur  verre  et  sur  porcelaine,  en  mêlant 
intimement  U parties  de  bichromate  de  potasse  avec  une  partie  d’amidon, 
et  en  calcinant  fortement  le  mélange  dans  un  creuset.  La  masse  est 
traitée  par  l’eau  qui  enlève  le  carbonate  de  potasse  produit  par  la  réac- 
tion de  l’amidon  sur  le  bichromate  , et  le  résidu  calciné  une  seconde  fois 
laisse  de  l’oxide  de  chrome  pur. 

10*  Le  chromate  d’ammoniaque  se  décompose  avec  incandescence  par 
la  chaleur,  et  laisse  pour  résidu  du  sesqui-oxide  de  chrome  anhydre. 

Il*  On  peut  enfin  préparer  l'oxide  de  chrome  en  enflammant  un  mé- 
lange de  240  p.  de  bicliromate  de  potasse,  5 p.  de  sel  ammoniac  et 
M p.  de  poudre  à tirer;  le  résidu  bien  lavé  est  du  sesqui-oxide  de  chrome 
anhydre  d’une  belle  couleur  verte. 

Hyënitc  de  Mii4ul>«ilde  de  clinMnf. 

On  obtient  le  sesqui-oxide  de  chrome  hydraté  en  précipitant  un  sel  de 
chrome  par  la  potasse,  ou  mieux  par  l’ammoniaque  ; le  précipité  est  d’un 
bleu  verdâtre  ; après  une  dessiccation  à la  tem[»érature  ordinaire  dans  de 
l’air  sec,  il  a pour  formule  : Cr’O’.lOHO. 

Certains  sels  de  chrome  violets  donnent,  lorsqu’on  les  décompose  par 
les  alcalis,  un  précipiUi  violet  qui  ]>araltétre  un  hydrate  d’oxide  de  chrome 
différent  du  précédent,  et  qui  se  dissout  complètement  dans  l’ammoniaque; 
ce  corps  a peu  de  stabilité,  et  se  transforme  facilement  en  Cr’O>,10HO. 

H.  Henri  Lœwel  a même  signalé  dans  ces  derniers  temps  l’existence 
d’un  oxide  de  chrome  hydraté,  qui  produit  avec  les  acides  des  sels  d’un 
rouge  carmin. 

L'oxide  de  chrome  hydraté  est  entièrement  soluble  dans  la  potasse  et 
la  soude , et  forme  une  liqueur  d'un  beau  vert  ; cette  dissolution  se 
décompose  môme  spontanément , et  laisse  précipiter  un  oxide  hydraté 
d’un  vert  d’herbe,  qui  a pour  formule  ; Cr^O*,9HO,  et  qui  est  complè- 
tement insoluble  dans  la  potasse  et  la  soude  (Fremy). 

Il  existe  donc  au  moins  quatre  hydrates  de  sesqui-oxide  de  chrome  ; 
l’hydrate  bleu-verdâtre  , soluble  dans  les  alcalis  Cr^,10Hü  ; l’hydrate 
vert,  insoluble  dans  les  alcalis  CrHP,9HO,  et  les  hydrates  violets  et  rou- 
ges, dont  la  composition  est  inconnue. 

la;  sesqui-oxide  de  chrome  se  déshydrate  complétemen*à  200". 

ACIDK  CUROMIQLE.  CrO^. 

L’acide  clmomique  est  noir  lorsqu’on  le  chautîe,  et  rouge  foncé  après  le 
refroidis-sement  ; il  est  sans  odeur;  sa  saveur  est  styptique  et  dé.sagréable; 
il  teint  la  peau  en  jaune.  Cet  acide  peut  cristalliser  en  octaèdres  oblongs 
qui  .sont  hydratés.  Il  se  déconi|>os<'  par  la  chaleur  eu  .sesqui-oxide  de 
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chrome  et  en  oxig^ne  : 2Cr0*=(’.rW  + O‘;  celte  rtéconiposition  est  sou- 
vent accompagnée  d'un  vif  dégagcinent  de  luniière. 

L’acide  chromique  est  très  soluble  dans  l'eau  et  dèli(|uescent  ; sa  dis- 
solution est  d’un  jaune  rougeâtre  ; il  est  egalement  soluble  dans  l’alcool 
hydraté;  cette  dissolution  se  décom|JOse  |>ur  l’action  de  la  chaleur  ou  de 
la  lumière. 

L’alcool  anhydre  réagit  vivement  sur  l’acide  chromique.  Lorsipi’on 
jette  quelques  gouttes  de  ce  liquide  sur  des  cristaux  d'acide  chromique  , 
ralcool  s’eidlamme  subitement. 

L’acide  chromique  doit  être  considéré  comme  un  oxidanténerg’uiue. 

Une  dissolution  aqueuse  de  cet  acide,  exposée  au  soleil , se  deeoni|)ose 
lentement,  dégagé  de  l’oxigëne,  et  laisse  déposer  du  chromate  de  ses<]id- 
oxide  de  chrome  : 3(CrU^)  = CrU^,Cr^(>*-|-  O'. 

L’acide  sulfurique  décompose  l'acide  chromique  sous  l’inllucncc  de  la 
chaleur,  en  dégage  de  l’oxigénc  et  le  transforme  en  sulfate  de  scsijui- 
oxide  de  chrome  : 3SÜ^-j--iCrCH  = CrH)3,3Sü^ -1-0'.  Aussi  peut-on  pré- 
parer de  roxigène  en  faisant  chaull’er  le  bichromate  de  [Mitasse  uve<‘ 
de  l’acide  sulfurique  i[ui  élimine  d’abord  l’acide  cbromi(|ue,  et  le  dé- 
compose ensuite.  On  doit  prendre  dans  cette  préparation,  5 p.  de  bi- 
chromate de  potasse  et  U p.  d’acide  sulfurique  concentré. 

L’acide  chromique  est  déconqiosé  par  l’acide  sulfureux,  et  transforiné 
en  sulfate  de  sesqui-oxide  de  chrome;  2CrO^  -j-  3SO*=  Cr'^0^,3S0^. 

L’acide  sulfhydrique  décompose  aussi  l'acide  chromique  ; donne  nais- 
.sauce  a de  l’eau,  a du  sesqui-oxide  de  chrome,  et  u un  dépôt  de  soufre  : 
2CrO'  -f  SUS  = 3110  -1-  ïS  -1-  Cr  0->. 

L’acide  chlorhydrique  transforme,  par  l’iibullitioa,  l’acide  chromique 
en  sesquichlorure  de  chrome,  et  dégage  du  chlore  : 2CrO^  -f-6HCI  = 6HO 

+ Cr\;i^  + eu. 


PrtparaUon. 

On  peut  obtenir  l’acide  chromique  en  décomposant  le  chromate  tl’ar- 
gent  en  léger  excès  par  l’acide  chlorhydrique,  ou  en  traitant  le  bichro- 
mate de  potasse  par  l’acide  hydrolluosilicique;  maison  suitordinairenieni 
un  procédé  beaucoup  plus  expAiditif  qui  permet  de  préparer  en  peu  <le 
temps  20  à 30  gr.  d’acide  chromique. 

Ce  procédé  est  dù  a M.  Kritzsche;  il  consiste  à saturer  l'eau  de  bichro- 
mate de  potasse  à 40  ou  50°,  et  a mêler  peu  a [leu  a cette  dissolution,  u ne 
fois  et  demie  son  volume  d’acide  sulfurique  concentré  du  commerce. 
L’acide  sulfurique  forme  avec  la  potasse  du  chromate,  un  sel  acide  qui 
reste  en  dissolution,  tandis  que  l’acide  chromique  se  dépose  [lar  le  refroi- 
dissement du  mélange  en  longues  aiguilles  rouges.  Après  la  décantation 
de  la  liqueur  acide,  on  enlève  les  cristaux  avec  un  couteau  de  jilalinc  ou 
une  plaque  de  verre, , on  les  laisse  s'égoutter,  et  on  les  porte  sur  la  por- 
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celaine  dégourdie  ou  sur  une  lini|ue , alin  de  les  desséclier.  Ces  rristaiix 
relieiiiient  ordiiiairemeiil  un  à deux  cenlièmes  d’aeide  sullurique;  on  peut 
les  purifier  en  les  faisant  dissoudre  dans  l’eau,  et  en  précipitant  la  liqueur 
par  une  petite  quantité  de  bicliroinate  de  baritc;  il  se  produit  du  sul- 
fate de  barite  insoluble  et  de  l'acide  ehroniiquc;  la  dissolution  donne, 
par  l’évaporation  dans  le  vide,  des  cristaux  d’acide  chroiniquc  pur. 

COMBINAISON  d’ACIDE  CHKO.MIQUB  ET  d’ ACIDE  SCI.FtJRIQUE. 

Cette  combinaison  signalée  par  M.  Gay-Lussac  n’avait  pu  être  repro- 
duite par  plusieurs  cbiniistes,  mais  les  expériences  récentes  deM.  Bollez 
confirment  eu  tous  points  celles  de  M Gay-Lussac,  et  ne  laissent  subsister 
aucun  doute  sur  l’existence  de  cet  acide  double. 

L’acide  sulfurique  concentré,  misa  froid  dans  un  llacon  fermé,  avec  un 
excès  d’acide  cliromiipie  cristidiisi';,  en  dissout  une  quantité  considé- 
rable ; le  mélange  s’épaissit , et  il  .s’en  sépare  bientét  des  cristaux  d’une 
couleur  brune  qui  contiennent  pour  un  équivalent  d’acide  ebromique  un  , 
deux  ou  tmis  équivalents  d’acide  sulfurique.  M.  liollez  a retrouvé  a l'un 
de  ces  composés  la  foi'mule  Cr0^,SÛ’,I10,  qui  avait  été  indiquée  par 
M.  Gay-Lussac. 

Ces  acides  doubles,  dont  les  propriétés  ont  du  reste  été  peu  éludiés>s,  sont 
déconi|)osés  par  la  jilus  faible  (juantité  d’eau,  ce  qui  explique  comment 
l’acide  sulfurique  concentré  [seut  précipiter  l’acide  ebromique  d’une  dis- 
solution aqueuse  de  chromale  de  [lotasse. 

D’après  M.  Schrœtter,  on  obtient  avec  l’acide  sulfurique  anhydre  et 
l’acide  ebromique  crisUdlisé,  un  acide  double  anhydre  qui  a pour  for- 
mule : CrO^,(SO’)’. 

CIIItOHATKS. 

I.,es  chromâtes  dont  lt>s  bases  ne  sont  pas  énergiques  se  dé<-ompoxenf 
par  la  chaleiir;  l’acide  ebromique  jierd  la  moitié  de  son  oxigène  et  se 
transforme  en  sesqui-oxide  de  chrome. 

Li's  chromâtes  alcalin.s  et  les  chromâtes  de  chaux  et  de  magnésie  sont 
solubles  dans  l’eau  , les  autres  chromâtes  .sont  in.solubles. 

Tons  ces  sels  sont  décomposi-s  par  l’acide  chlorhydrique  avetédégagiv 
ment  de  chlore  ; 2(K0,Cr0>)  + 8HC1  =8H0  + 2KC1  -f  Cr^CI*  -f  3CI. 

Les  chromâtes  solubles  sont  ramenés,  en  présence  d’un  acide,  à l’état 
de  sels  de  sesqui-oxide  de  chrome,  par  l’ackle  sulfureux  , l’acide  sulfliy- 
driqiie  , l'alcool,  et  un  grand  nombre  de  substanc*>s  organiques. 

Les  chromâtes  alcalins  neutres  sont  jaunes;  les  chromâtes  acides  sont 
d’un  rouge  orangé.  Ces  sots  ont  un  pouvoir  tinctorial  très  intense  ; une 
(|uantité  presipie  impondérable  suffit  pour  teindre  en  jaune  un  litre 
d’eau . Les  chromâtes  solubles  ym'ripitent  en  jaune  les  sels  de  plomb  et 
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(le  bismuth,  en  rouge  les  sels  de  mer(;ure,  eu  rouge  foncé  les  sels 
d'argent. 

Dans  les  chromâtes  neutres,  la  (quantité  d’oxigène  de  l’acide  est  à celle 
de  la  base  comme  3:1. 

CUROM.ATB  NEUTRE  «E  POTASSE.  KO,CrO*. 

Ce  sel  est  d’un  jaune  citrin  ; il  devient  ronge  quand  on  le  chauffe  , et 
reprend  sa  couleur  jaune  par  le  refroidissement.  100  parties  d’eau  à 15» 
en  dis.solvent  58  parties;  l’eau  bouillante  en  prend  plusieurs  fois  son 
poids.  Cette  différence  de  solubilité  à chaud  et  à froid  permet  de  pu* 
rilier  facilement  par  cristallisation  le  chromate  de  potasse. 

Lechromate  dépotasse  jouit  d’une  faculté  colorante  très  puissante; 
une  partie  de  ce  sel  colore  sensiblement  50,000  parties  d’eau.  Il  cris- 
tallise en  prismes  droits  rhomboïdaux,  transparents,  inaltérables  à l’air 
et  toujours  anhydres.  Il  est  insoluble  dans  l’alcool.  Sa  saveur  est  amère 
et  désagréable.  Il  est  vénéneux  à faible  dose;  sa  réaction  est  alcaline. 

L’acide  clu’omique  et  les  acides  énergiques  le  transforment  en  bichro- 
mate de  potasse  qui  est  d’un  jaune  rougeAtre. 

Le  chromate  neutre  de  potasse  est  iiuhk’omposable  par  la  chaleur,  et 
fusible  au  rouge. 

Preparallon. 

On  obtient  le  chromate  neutre  de  potasse  en  calcinant  dans  un  four  à 
réverbere  2 parties  de  fer  chromé  avec  1 partie  d’azotate  de  potasse. 

Le  fer  chrouui  est  généralement  considéré  comme  une  combinaison  de 
seaqui-oxide  de  fer  et  de  protoxide  de  chrome,  qui  est  mélangée  à du 
peroxide  de  fer,  de  l’alumine,  de  la  magnésie  et  de  la  silice. 

Sous  l’influence  de  la  chaleur,  l'azotate  de  potasse  transforme  le  mi- 
nerai de  chrome  en  un  mélange  de  chromate , d’aluminatc  et  de  silicate 
de  potasse.  La  masse  calcinée  est  traitée  par  l’eau  bouillante  et  sursa- 
turée avec  l’acide  sulfurique  étendu,  ou  avec  l’acide  azotique  qui  précipi- 
tent la  silice  et  l’alumine.  La  dissolution  (Waporée  donne  des  cristaux 
de  bichromate  de  potasse  qu’on  sépare  assez  facilement  par  cristalli- 
sation, du  sulfate  ou  de  l’azotate  depoUisse. 

En  saturant  le  bichromate,  par  du  carbonate  de  potasse , on  obtient 
le  chromate  neutre  qui  cristallise  par  la  concentration  et  le  refroidisse- 
ment des  liqueurs. 

D'après  M.  Jacquelain  , on  peut  obtenir  économiquement  le  bichro- 
mate de  potasse,  et  par  suite  le  chromate  neutre  de  potasse  et  les  chro- 
mâtes insolubles,  (ni  chauffant  le  minerai  de  chrome  avec  de  la 
craie,  sous  l’inlluence  d’une  lluinmc  oxidantc.  La  masse  calcinée  con- 
tient du  chromate  de  chaux  ; elle  est  délav(ie  dans  l’eau  et  mélée  à de 
l’acide  sulfurique  faible  , qu’on  ajoute  en  léger  excès.  Il  ne  rfsto  pins 
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qu’à  décomposer  le  bichromate  de  chau\  par  le  carbonate  de  potasse , à 
filtrer  et  à évaporer  les  liqueurs  pour  obtenir  le  bichromate  de  pota.sM! 
cristallisé. 

tableau  suivant  indique  la  composition  des  différents  fers  chromés 
([ui  servent  à préparer  le  chromate  de  potasse. 


Var. 

L'Ulek- 

Vachet. 

Silétie. 

Baltimore. 

Oural. 

Slyrlc. 

Oxide  de  chrome.  . . 

37 

37,0 

32,3 

51,6 

53,0 

55,5 

Peroxidc  de  fer.  . . . 

35 

36,0 

51,0 

35,0 

34,0 

33,0 

Alaniine 

21 

21,5 

16,0 

10,0 

11,0 

6,0 

.Slice 

2 

5,0 

8,0 

3,0 

1,0 

2,0 

Le  fer  chromé  pur  est  en  grains  très  petits , ou  en  octaèdres  réguliers, 
d’un  noir  pur,  éclatants  comme  la  houille , et  assez  durs  pour  rayer 
le  verre.  On  le  rencontre  ordinairement  en  rognons  dans  les  roches  de 
serpentine  (\'ar). 

UICIIROMATE  DK  POTASSE.  KO,2CrO*. 


Ce  sel  cristallise  en  tables  rectangulairts  d’une  couleur  rougojaunàtrc 
foncée  ; sa  saveur  est  amère  et  métallique.  L’eau  froide  en  dissout  la 
dixième  partie  desoniwids;  il  est  beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau 
bouillante;  l’alcool  ne  le  dissout' pas  : ce  sel  est  inaltérable  à l’air;  il 
est  toujours  anhydre,  même  lorsqu’il  a cristallisé  dans  l’eau  à de  très 
busses  températurt's. 

Le  bichromate  de  potasse  éprouA’e  facilement  la  fusion  igné»>,  et  donne 
en  se  refroidissant  une  mas.se  d’un  rouge  foncé  qui  s’exfolie  rapide- 
ment, et  se  réduit , d’après  M.  Mitscherlich , en  une  multitude  de  jietits 
cristaux  qui  ont  la  même  forme  que  ceux  obtenus  par  la  A'oie  humide. 

A une  température  tri'S  élevée,  le  bichromate  de  potasse  perd  de  l’oxi- 
gène,  se  change  en  chromate  neutre  de  |K)ta.sse  et  en  sesqui-oxide  de 
chrome,  qui  est  cristallin  et  d’une  belle  couleur  verte  ; KO,(CrO^)>  = 
K0,Cr()3-|-  CrO'i  -f-  O' J. 

Les  coips  avides  d’oxigène , tels  que  le  charbon  et  le  soufre , décompo- 
sent plus  facilement  le  bichromate  de  potasse  que  le  chromate  neutre. 
Le  charbon  produit  de  l’acide  carbonique  et  un  résidu  de  carbonate  de 
potasse  et  de  sesqui-oxide  de  chrome;  le  soufre  donne  naissance  à un 
mélange  de  sulfate  de  potasse,  de  sulfure  de  potassium  et  de  sesqui-oxide 
de  chrome. 

On  prépare  le  bichromate  de  potasse,  en  traitant  nne  dissolution  de 
chromate  neutre  par  un  acide  énergique  et  particulièroment  par  l’acide 
azotique.  Ce  sel  est  purifié  par  des  cristallisations  successives. 

Le  bichromate  de  potasse  sc  combine  avec  le  sulfate  de  jattasse  et 
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lornit;  dts  (-ri-slaux  (l’un  rougi*  cluir  ()iii  sont  tri'S  solubles,  et  fusibles 
sans  ^l(■•conlposilioIl;  ils  ont  [xiur  furniule  : K0,(Cr03yî,(KÜ,Sf>’). 

THICHKOMATE  I)E  POTASSE.  KOiSCrO*. 

Ou  (jbtieiit  (*  sel , d’après  M.  Mitscluîrlieli  en  traitant  le  bichrumate 
de  potasse  par  un  excès  d’acide  azotique.  Il  se  dè-pose  en  cristaux  an- 
hydres d’un  rouge  foncé. 

BICHROMATE  DE  CIlI.ORliRR  DE  l'OTAS.Sll!M.  KCI,2(;rO*. 

Ce  sel  a (’té  découvert  par  M.  Péligot,  qui  l’a  obtenu  en  soumettant  à 
l'ebullition  une  di.ssolution  de  bichromate  de  |)Otasse  avec  de  l’acide 
chloi hydrique  ; K0,2Cr0'  + HCl  — KCl,(CrO’;’+  110. 

On  doit  éviter  de  faire  bouillir  la  liijueur  pendant  trop  longtemps  avec 
un  excès  d’acide  cldorliydriipie,  parce  que  le  sel  serait  lui -même  dé- 
composé en  chlorure  de  potas.sium,  en  chlore  et  en  oblorun!  de  cliroine  ; 
KCI,2CrO»  + 6HC1  = KCl  -f  6H0  -f  Cr  CP  -j-  CP.  Il  faut  amUer  l’é- 
bullition au  moment  où  le  chlore  cAimmence  à S(’  dégager. 

Ce  sel  peut  encore  être  obtenu  en  mélangi'ant  de  l’acide  cliromique  à 
du  chlorure  de  potassium. 

Le  bichromate  de  chlorure  de  potassium  est  d’un  jaune  rougiîitre 
comme  le  bichromate  de  |K)tasse;  il  cristallise  en  prismes  droits  a base 
rectangulaire,  volumineux,  d’une  grande  régularité,  et  inaltérables  à 
l’air  : l’eau  le  décompose  en  acide  chlorhydrique  et  eu  bichromate  de  j)o- 
tasse  ; KCI,2CrOî-f-  HO  = HCl  -f  K0,2Cr0L 

Une  petite  quantité  d'acide  chlorhydrique  donne  de  la  stabilité  au  bi- 
chromate de  chlorure  de  potassium. 

ACIDE  PERCIIROMIQI’E.  Ct*0^. 

On  doit  à M.  BaiTaswil  la  découverte  d'un  acide  du  chrome  plus  oxi- 
géné  que  l’acide  chroinique,  et  correspondant  à l’acide  jvermanga- 
nique. 

Cet  acide  s’obtient  en  dissolvant  du  bi-oxide  de  barium  dans  un  mé- 
lange d’acide  chlorhydrique  et  d’acide  cliromique , ou  en  traitant  sim- 
plement l'acide  cliromique  par  l'eau  oxigi'mée. 

L'acide  perchromique  est  d’un  bleu  très  pur;  loi-squ’on  agite  sa  dis- 
solution aqueuse  avec  de  l’éther , elle  se  décolore  complètement,  et 
l’éther  dissout  l’acide  perchromique  en  prenant  une  teinte  d’un  bleu 
foncé.  L’acide  perchromique  est  incristallisable,  très  peu  stable,  et  se 
décompose  même  spontanément  en  aiùde  chromi(|ue  et  en  oxigène  ; il  ne 
parait  pas  su  combiner  aux  bases  éuergi(]ues.  M.  Barresvvil  l’a  obtenu  en 
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conibiiiiiison  avec  quelques  alcalis  organiques , et  princii>alemeut  avec 
la  quinine. 

SELS  RK  l’BOrOXlDE  DE  CIIROME. 

Ia?s  sels  de  protoxide  de  clii’omc  ont  été  <lécouverts  par  M.  Péligot  ; on 
ne  connaît  jusqu’à  pis'sent  cjue  l’acétate , le  protocldonire , et  le  sulfate 
ilouble  de  protoxide  de  chrome  et  de  potasse. 

Ces  sels  sont^peu  stables,  l’oxigène  de  l’air  les  transforme  très  ra- 
pidement en  sels  de  sesqui-oxide.  11  se  reconnaissent  aux  caractères 
suivants  : 

Potasse.  — Précipité  brun  de  deutoxide  de  chrome  CrKP,  accompagné 
d’un  dégagement  d’hydrogène. 

.\intn(mia(/ue.  — Précipité  blanc  verdâtre. 

Motiosulfure  de /jotassitmi.  — Précipité*  noir. 

C;/anu ferrure  de  poliLssium.  — Pr('“cipité  jaune  verdâtre. 

Chromate  de  potasse.  — Précipité  brun. 

niehlorurc  de  meiTure.  — I*récipité  de  protochlorure  de  meiXMire. 

Pichlorure  de  cuivre.  — Précipité  blanc  de  pnttochlorure  de  cuivre. 

Chlorure  d'or.  — Précipité  d’or  accompagné  d’un  dégagement  d’hy- 
drogène. 

SELS  DE  SESQUI-OXIDE  DE  CHROME. 

Les  s»*ls  de  sesqui-oxide  de  chrome  sont  d’un  la*au  vert  émeraude,  ou 
de  couleur  améthiste  ou  d’un  rouge  carmin.  Il  est  à présumer,  d’apWs 
M.  Henri  Lœwel,  (|ue  les  sels  de  chrome  verts,  violets  et  rouges,  sont 
formés  par  des  hydrates  de  sesqui-oxide  de  chrome  différents.  Ils  se  com- 
portent de  la  manière  suivante  avec  les  réactifs  ; 

Potasse  et  soude.  — Précipité  verdàtn*,  soluble  dans  un  excès  de  réac- 
tif, et  donnant  alors  une  lielle  liqueur  verte,  d'où  l’oxide  se  précipite  par 
l’action  de  la  chaleur. 

Ammoniaque.  — Précipité  d'un  gris  verdâtre,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif  si  le  sel  de  chrome  est  vert , mais  se  dissolvant  complètement 
en  donnant  une  liqueur  rougeâtre  si  le  sel  est  à l’état  violet. 

Carbonate  alcalin.  — Précipité  vert,  se  dissolvant  dans  un  excès  de 
réactif. 

Plios/ihate  de  soude.  — Précipité  vert,  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  oxalique.  Cyanoferrure  de  jmlassium.  Cyanoferride  de  potassium. 
— Pas  de  précipité. 

Sulfhydraie  d'ammoniaque.  — Précipité  d’hydrate  do  sesqui-oxide  de 
chrome. 

Acide  sulfhydrique.  — Pas  de  pn'icipité. 

Les  sels  de  sesqui-oxide  de  chrome,  fondus  avec  du  borax,  le  colorent 
en  vert  foncé  ; chautl'és  avec  de  l'azotate  de  |X)tasse , ces  sels  sc  Iransfor- 
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meut  en  chromata  jaune  de  potasse  qui  est  caractéris*:  par  un  pouvoir 
tinctorial  très  intense. 

Doms»  aa  ehronw. 

Lorsque  le  chrome  existe  dans  une  liqueur  à l'état  de  sesqut-oxide,  on 
le  précipite  ordinairement  par  l'ammoniaque;  pour  que  l'oxide  se  préci- 
pite complètement,  il  est  indispensable  de  chaulTer  légèrement  la  li- 
queur : l'hydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome  est  alors  lavé , calciné 
et  pesé. 

La  calcination  du  sesqui-oxidc  de  chrome  doit  être  opérée  dans  un 
creuset  de  platine  garni  de  son  couvercle,  car  lorsque  cet  oxide  devient 
rouge , il  se  manifeste  lout-à-coup  une  déflagration  qui  peut  déterminer 
la  projection  d'une  certaine  quantité  d'oxide. 

Si  la  dissolution  contient  de  l'acide  cliromique , on  peut , lorsque  la 
liqueur  est  neutre , précipiter  le  chrome  à l'état  de  chromate  de  barite , 
ou  de  chromate  de  plomb  si  elle  est  légèrement  acide  ; on  calcule  alors 
la  quantiU-  d'acide  chromiciue  d'après  le  poids  des  précipités  obtenus. 
Toutefois , on  obtient  un  résultat  plus  exact  en  réduisant  le  chromate  à 
l'état  de  ses<iui-chloruro  de  chrome,  et  précipitant  alors  l'oxide  par 
l'ammoniaque  ; cette  réduction  s’opère  facilement  en  acidulant  la  li- 
(lueur  par  l'acide  chlorhydrique,  et  en  y faisant  passer  un  courant  d'a- 
cide sulfliydri([ue. 

« 

PltOTOCHLORURE  UE  CURO.ME.  CrCI. 

chlorure,  signalé  d'abord  par  M.  Moberg,  s'obtient , d’après  M.  Péli- 
got , en  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène  pur  et  parfaitement  sec 
sur  le  sesquichlorure  de  chrome  chauffé  au  rouge. 

Le  protochlorure  de  chrome  est  blanc;  il  se  dissout  dans  l'eau  sans  lais- 
ser do  résidu  s’il  est  pur.  Sa  dissolution  est  bleue  ; elle  absorbe  rapide- 
ment l’oxigène,  et  le  protochlorure  qu’elle  contient  .se  change  en  un 
oxichlorure  Cr*CR)  découvert  par  M.  Péligot,  et  que  ce  chimiste  cx)nsi- 
dère  comme  du  sesquichlorure  de  chrome  dans  lequel  un  équivalent  de 
chlore  est  remplacé  par  un  équivalent  d’oxigène. 

L’acétate  de  soude  forme  dans  une  dis.solution  de  protochlorure  de 
chiome  un  précipité  rouge  cristallin  d'acétate  de  protoxide  de  chrome  (jui 
a pour  formule  ; CrO,C*HK)’,HO. 

Le  protochlorure  de  chrome  présente,  comme  les  sels  de  fer  au  mini- 
mum, la  propriété  d'absorber  le  bi-oxide  d’azote. 

En  mettant  du  protochlorure  de  chrome  en  contact  avec  une  dissolu- 
tion de  sulfate  de  potasse  saturée  à froid,  et  en  ajoutant  à ce  mélange  une 
quantité  d’alcool  sufhsanb;  jvour  y faire  nattn?  un  légerqvrécipité,  on  ob- 
tient, au  bout  de  quel(|ues  semaines,  des  prismes  rhomboïdaux  de  cou- 
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leur  bleue.  La  dissolution  doit  remplir  entièrement  un  ttacoii  à l’émeri 
qu’on  maintient  bien  fermé,  afin  d’éviter  l’aceès  de  l’air.  Le  sel  qui  s’est 
déposé  est  isomorphe  avec  le  sulfate  double  de  protoxide  de  fer  et  de  jkh 
lasse;  sa  composition  est  représentée  parla  formule  : (CrO,SO’),(KO,SO*), 
6H0.  La  dissolution  de  ce  sel  est  bleue , elle  verdit  rapidement  par  le  con- 
tact de  Pair. 

SBSQljlCHLORUBE  DE  CHROME.  Cr^CI^. 

Ce  chlorure  anhydre  est  d’une  belle  couleur  fleur  de  pécher  ; il  cris- 
tallise en  larges  lames,  t|ui  ont  une  certaine  transparence  et  s’éten- 
dent sur  la  peau  comme  du  talc. 

H.  Péligota  appelé  l’attention  des  chimistes  sur  une  propriété  remar- 
quable que  présente  le  sesqui-chlorure  de  chrome.  Ce  corps  est  presque 
insoluble  dans  l’eau  froide , et  ne  se  dissout  qu’avec  une  extrême  lenteur 
dans  l’eau  bouillante  ; mais  lorsqu’on  le  mot  en  contact  avec  la  plus  faible 
quantité  de  protochlorure  de  chrome,  le  mélange  s’échauffe,  et  le  sesqui- 
chlorure  se  dissout  rapidement  dans  l’eau.  Il  suflitde  1/lOÜÜO  de  proto- 
chlorure pour  produire  ce  singulier  phénomène. 

Plusieurs  corps,  et  principalement  le  chlorure  d’étain,  peuvent  agir 
comme  le  protochlorure  de  chrome,  et  déterminer  la  solubilité  du 
sesqui-chlorure  dans  l’eau,  mais  avec  plus  de  lenteur  (Pelouze). 

La  dissolution  que  l’oii  obtient  ainsi  est  verte , et  ne  diffère  en  rien  de 
celle  qui  se  forme  en  dissolvant  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome 
dans  l’acide  chlorhydrique. 

On  prépare  le  sesqui-chlorure  de  chrome  anhydre,  en  chauffant  au 
rouge,  dans  un  courant  de  chlore,  un  mélange  d’oxide  de  chrome  et  de 
charbon.  On  forme  avec  ces  deux  substances  et  une  pc'tite  quantité 
d’eau,  des  boulettes  que  l’on  calcine  dans  un  creuset  de  terre,  et  qu’on 
introduit  ensuite  dans  un  tube  de  porcelaine  , à travers  lequel  on  fait 
passer  le  chlore  dessiiché;  il  se  sublime  de  belles  lames , fleur  de  pécher, 
qui  viennent  se  déposer  pour  la  plus  grande  partie  au-dessus  du  mélange, 
ou  qui  se  condensent  dans  une  allonge  adaptec  au  tube  de  porcelaine. 

Cllt.ORHrDRATE  DE  SESQlil-OXIDB  DE  CHRO.UB.  Cr*Cl*,(HCI)*,6HO. 

Ce  corps  fut  considéré  pour  la  première  fois  par  M.  Chevreul  comme 
un  chlorhydrate  d’oxide  ; cette  opinion  a éU;  confirmée  par  les  expé- 
riences récentes  de  M.  Lœwel.  On  obtient  le  chlorhydrate  de  sesqui- 
oxide  de  chrome  : 1*  en  dissolvant  dans  l’eau  le  sesquichlorure  de 
chrome  anhydre  à l’aide  du  protochlorure;  3*  eu  traitant  l'hydrate 
de  sesqui-oxide  de  chrome  par  l’acide  chlorhydrique;  3°  en  faisant 
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rhaulTnr  du  cliromaU;  de  potasse  avec  un  excès  d’acide  ddorliydrique. 

La  transforniatiun  du  chromalc  de  |>ula8Sü  eu  clilorliydi'ate  de  chrome, 
sous  l'innueuce  de  l'acide  chlorhydrique,  est  beaucoup  plus  rapide,  lors- 
qu'on ajoute  dans  la  liqueur  une  (letitequantiUi  d'alcool  qui  réduit  l'acide 
cJiroinique. 

Le  chlorhydrate  de  chrome  sc?  pièsente  sous  la  forme  d’uue  masse 
verte  , déliquescente,  line  temi)érature  qui  dépasse  100'^  le  dièom()ose  et 
prcxluit  desoxichlorures  sipnalés  par  M.  Mobei't,'. 

Lorsqu'on  le  chauffe  à 200'  dans  un  courant  d’acide  chlorhydrique  ou 
de  chlore,  il  perd  à l’état  d'eau  tout  l’hydrogène  qu'il  contient,  et  se 
cliangcon  sesquichlorure  anhydre  violet  ; Cr*Cl3. 

La  dissolution  de  chlorhydnite  de  ses4piiclilorure  de  chrome  récein- 
nuuit  prépart'a;  ne  laisse  précipiter  par  un  sel  d'argent  employé  à froid  , 
comme  l’a  reconnu  M.  Péligot,  que  les  deux  tiers  du  chlore  ([u’elle  con- 
tient. La  liqueur  séparée  du  chlorure  d’argent  se  trouble  avec  le  temps 
sous  l'inlluencede  l'exct«du  sel  d’argent,  et  fournit  par  une  évai>oration 
spontaniè  des  cristaux  verts,  dont  la  composition  est  représentée  par  la 
formule  : Cr^O’Cl,  (HCl)’,  1 0HO . On  obtient  ces  mêmes  cristaux  en  évapo- 
rant dans  un  air  six;  le  liquide  formé  par  l’action  de  l’acide  chlorhydrique 
et  de  l’alcool  sur  le  chromate  de  plomb,  ou  bien  de  l’acide  chlorhydrique 
sur  le  ses(|ui-oxide  de  chrome  hydraté.  Ca*s  cristaux , eliaufl’és  dans  une 
étuve,  laissent  d'alxml  dégager  du  l’eau  et  de  l’acide  chlorhydrique, 
puis  se  transforment  en  une  masse  d’une  couleur  gris-lilas , s|)ongieuse , 
tri-s  avide  d’humidité;  celte  masse,  entièrement  soluble  dans  l’eau 
(|u’elle  colore  en  vert , n’abanlxmne  qu’une  partie  de  son  chrome , 
quand  on  la  met  en  contact  avec  un  sel  d’argent;  elle  a pour  fonnule  : 
Cr’0’CI,HCl,H0. 

Ou  obtient  le  com|x>st'!  CrîO’Cl  eu  ajoutant  à la  dissolution  verte 
(HCl)’,Cr’0’Cl  deux  é()uivalents  tle  harite  ; on  traite  la  liqueur  par  l’al- 
cool (jui  précipite  le  chlorure  de  barium,  et  en  l’évapore  dans  le  vide;  il 
reste  une  substance  d’apparence  résineuse,  dont  la  composition  estrepré- 
senté-e  par  la  formule  : Cr'0’CI,3H0  (M.  Péligot). 

D’apiès  M.  Lu-wel,  le  chlorhydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome  peut 
exister  dans  un  état  isomérique  particulier  ; il  présente  alors  une  couleur 
bicue-violette,  et  sous  celle  nouvelle  modification,  le  chlore  qu’il  contient 
est  entièrement  précipité  à froid  par  les  .sels  d’argent. 

La  disfiolution  bleue  de  chlorhydrate  de  st-sipii-oxide  de  chrome  passi'- 
rapidement  à In  mcxlific^ttion  verte  par  l’ébullition,  et  lorsqu’elle  est  froide, 
elle  cesse  d’étre  eiilièreinent  précipitée  par  l’aïotate  d’argent. 

Ix!  chlorhydrate  de  ses(iui-oxide  de  chrome  d’un  bleu  violet,  se  pré- 
l>are  on  traitant  par  le  chlorure  de  barium  la  dissolution  violetU;  de 
sulfate  de  chrome  neutre  CrO’,3SlP,  ou  en  décom|H>sant  Lun  des  sels 
violets  de  sesijui-oxide  de  chrome  par  la  potasse,  lavant  le  précipité  d'hy- 
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dratfi  tl'uii  gris-bleu  qui  se  fonue,  et  le  (Jissolvmit  à i'roiddans  de  l'acide 
chlorhydrique. 

SDI.FÜRK  'DF.  CUROMK.  Cr^S*. 

Le  sulfure  de  chrome  est  insoluble,  insipide,  amorphe,  d’un  gris 
terne,  pouvant  acquérir  de  l'éclat  par  le  frottement,  insoluble  dans 
la  potasse  et  dans  le  sulfure  de  potassium,  soluble  dans  l'acide  azotique, 
et  surtout  dans  l’eau  régale. 

On  le  prépareordinairement  en  exposant  lesesqui-oxide  de  chrome  dans 
nn  tube  de  porcelaine  que  l’on  fait  rougir,  à l’action  des  vapeurs  de  .sul- 
fure de  carbone,  ou  en  fondant  à une  température  très  élevée  l'oxide  de 
chrome  avec  le persulfure de  potassium;  il  présente  alors  l’aspect  du  gi'a- 
phite,  et  parait  cristallin. 

Lorsqu’on  verse  un  sulfure  soluble  dans  un  sel  de  sesquioxide  d(! 
chrome,  il  se  dégage  de  l'acide  sulfhydriquc , et  il  se  dé|)o.se  de  l’hydrah; 
de  sesqui-oxidc  de  chrome  , qui  ne  contient  pas  d<;  sulfure  de  chrome  : 
Cr^P,3S(D  -j-  SMS  -(-  3H0  = 3HS  + 3{.M0,S0^',  -|-  CrW.  Dans  cette  réac- 
tion , les  sels  de  chrome  se  com(K)rtent  comme  les  .sels  d'alumine. 

D'après  M.  Kopp  , le  sulfate  de  chrome  chauffé  dans  l’hydrogène,  au 
rouge  sombre , dégage  de  l’eau , de  l’acide  sulfureux  et  du  soufre , et 
laisse  un  résidu  pyrophorique  d’un  sulfure  brun  noir&tre,  qui  aurait  (tour 
formule  CrS,  et  qui  corres()ondrait  au  protochlorure,  CrCI. 

On  a signalé  l’existence  d’un  sulfure  de  chrome  corres(>ondant  à l’acide 
chromiquc  ; ce  coni[)osé  est  très  (teu  stable. 

AZOTURK  DK  CHROME.  Cr’Az*. 

On  obtient  l’azoture  de  chrome , selon  M.  Schrœtter  , en  chauffant  le 
sesquichlorure  de  chrome  dans  un  courant  de  gaz  ammoniac  sec;  ce 
corps  a l'aspect  d’une  poudre  brune  , insoluble,  il  s’enflamme  lorsqu’on 
le  chauffe  à l’air  , et  brûle  avec  un  grand  éclat  en  se  changeant  en  ses- 
qui-oxide  de  chrome  et  en  dégageant  de  l’azote. 

PUOSPHURE  DE  CHROME.  Cr’PIl. 

On  prépare  le  phosphure  de  chrome  en  unissant  directement  le  chrome 
au  phosphore,  ou  mieux  en  chauffant  au  feu  de  forge  le  phosphate  de 
chrome  dans  un  creuset  bras<|ué.  M.  H.  Rose  a aussi  préparé  le  phosphure 
de  chrome,  en  ex[X)Sant  le  ses<[uichlorure  de  chrome  aidiydreà  un  cou- 
rant d’hydrogène  phosphore , sous  l’influence  d'une  chaleur  élevée;  ce 
phasphure  ainsi  obtenu  a l’aitparence  d’une  poudre  noire;  s<i  formule 
est  Cr’Ph  ; il  est  insoluble  dans  les  acides , et  inattaquable  par  les  dis- 
solutions alcalines. 
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AZÜTATB  DK  SESQUI-OXIDK  DE  CHROME.  Cr*0*,3Az0*. 

Cp  sel  se  prépare  en  dissolvant  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome 
dans  l'acide  azotique.  Il  est  vert,  très  soluble  dans  l’eau,  et  facilement 
décomposable  parla  chaleur.  Les  alcalis  en  précipitent  un  sous-sel  rouge- 
brun,  qu’on  peut  aussi  obtenir  en  décomposant  l’azotate  neutre  à une 
température  ménagée. 

SULFATES  DE  SESQUI-OXIDK  DE  CHROME. 

L’acide  sulfurique  forme  avec  le  sesqui-oxide  de  chrome  plusieurs  sels 
qui  ont  {K)ur  formules  ; 

Cr»OMSOJ)3; 

CrïO’,(SOJ)î  ; 

(CrWjMSOî)». 

Le  sulfate  neutre  Cr''O',(S0^)*,  se  présente  sous  trois  modifications 
isomériques,  ainsi  <]ue  le  inoiitrent  les  observations  de  M.  Lœwel  et  celles 
de  M.  Schrœtter.  Il  peut  être  violet , vert  ou  rouge  ; nous  l’examinerons 
sous  ces  trois  modifications. 

1“  Sulfate  neutre  de  couleur  violette.  — Pour  obtenir  ce  sel , on  aban- 
donne pendant  quelques  semaines,  dans  un  vase  mal  fermé,  un  mélange 
de  8 parties  d’hydrate  de  sesqui-oxide  de  chrome  desséché  à 100°,  et 
de  K à 10  parties  d’acide  sulfurique  concentré.  La  dissolution,  d’abord 
verte,  bleuit  peu  à peu  , et  se  change  en  une  masse  cristalline  d’un  bleu 
verdâtre,  qu’on  redissout  dans  l’eau.  Cette  liqueur,  mélée  avec  de  l’al- 
cool, laisse  précipiter  une  poudre  cristalline  d’un  bleu  violet  qu’on  dis- 
sout une  dernière  fois  dans  de  l’eau  alcoolisée  et  qui  laisse  peu  à peu 
déposer  des  octaèdres  réguliers , ayant  jMur  formule  ; Cr>0’,(SO’)’, 
15110. 

2"  Sulfate  neutre  de  couleur  verte.  — On  produit  ce  sel , soit  en  dis- 
solvant le  sesqui-oxide  de  chrome,  à une  douce  chaleur,  dans  l’acide 
sulfurique  concentré,  soit  en  faisant  chaulfer  le  sulfate  violet. 

Ce  sel  contient,  comme  le  sulfate  précédent,  15  équivalents  d’eau  de 
cristallisation,  et  en  perd  10  équivalents  à 100',  en  éprouvant  d’abord  la 
fusion  aqueuse.  11  se  dissout  dans  l’alcool,  et  communique  à ce  liquide 
une  couleur  bleue,  tandis  que  la  solution  du  sulfate  violet  est  piécipitée 
par  l’alcool. 

D’après  M.  Lœwel,  le  sulfate  de  chrome  vert  n’est  pas  complètement 
décomposé  à froid  par  un  excès  de  sels  de  barite  ; la  dissolution  se 
trouble  fortement  par  l’ébullition,  et  laisse  précipiter  une  nouvelle  quan- 
tiU‘  de  sulfate  de  barite.  Le  sulfate  de  la  modification  violette  tst  au 
contraire  entièrement  décomposé  par  une  dissolution  froide  d’un  sel  de 
barite.  Nous  avons  déjà  signalé  une  ditférence  semblable  entre  le  sesqui- 
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chlorure  vert  et  le  sesquichlorurc  violet , relativeiDent  ti  leur  action  sur 
les  sels  d’argent. 

3“  Sulfate  neutre  de  couleur  rouge.  — Ce  sel  se  distingue  des  deux 
autres  sulfates  par  son  insolubilité  dans  l’eau. 

On  l’obtient  en  chauffant  le  sulfate  bleu  ou  vert  avec  un  excès  d’acide 
sulfurique  jusqu’à  200°  environ.  Le  mélange  fond  et  produit  une  masse 
translucide  d’un  jaune  clair,  qui,  après  l’évaporation  de  l’acide,  laisse  pour 
résidu  du  sulfate  de  chrome  neutre  de  couleur  rouge.  Ce  set  est  anhydre 
et  insoluble  dans  les  acides  sulfurique,  chlorhydrique,  azotique  concen- 
trés, et  même  dans  l’eau  régale. 

Les  sulfates  basiques  de  sesqui-oxide  de  chrome  ne  présentent  que  peu 
d’intérêt. 

ALL.VS  DE  CHROME. 

Le  sesqui-oxide  de  chrome  forme  comme  l’alumine  et  le  sesqui-oxide 
de  fer,  avec  lesquels  il  est  isomorphe,  plusieurs  séries  de  sels  doubles, 
neutres  ou  basiques,  dont  le  plus  important  correspond  à l’alun  ordi- 
naire. 

Le  sulfate  de  sesqui-oxide  de  chrome  appartenant  à la  modification 
violette  s’unit  aux  sulfates  alcalins , et  produit  des  aluns  qui  ont  les 
mêmes  formes  cristallines  , et  qui  contiennent  la  même  quantité  d’eau 
que  les  sels  correspondants  a base  d’alumine. 

Les  aluns  de  chrome  appartenant  à la  modification  verte,  .sont  au  con- 
traire incristallisables  et  présentent  l’aspect  d’une  masse  verte  transpa- 
rente. 

Les  aluns  de  chrome  dont  la  composition  a été  déterminré  sont  les 
suivants  : 

(KO,SO’),(CrW,(SO’)*),2/iIIO  = Alun  de  rliromc  à base  de  potasse  ; 

(NaO,SO^,(Cr>0*,(SCP)*),2/!iHO  = Alun  de  chrome  à base  de  soude; 

(AiH’,HO,SO^),(CrK)’,(SO’)’),24HO  = Alun  de  chrome  i base  d'ammoniaque. 

11  existe  aussi  des  aluns  basiques  de  chrome  qui  correspondent  par 
leur  composition  aux  aluns  basiques  d’alumine  et  de  sesqui-oxkle 
de  fer. 

Nous  décrirons  seulement  l’alun  de  chrome  à base  de  potasse. 

ALUN  DE  CHROME  A BASE  DE  POTASSE. 

Ce  sel  est  employé  depuis  quelques  années  en  teûiture  ; il  a pour  for- 
mule : 

lK0,SO3),(Cr*05,(S03)î, 24110. 

Il  cristallise  en  lieaux  octaèdres  réguliers,  d’un  rouge  pourpre  foncé, 
(|ui,  vus  par  transmission  , sont  d’un  rouge  rubis.  Il  est  insoluble  dans 
l’alc(x»l  ; sa  dis.snhition  aqueuse  est  d’nn  bleu  violet  sale;  elle  reproduit 
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|);ir  IVvaporatiim  .s]iontaiié<‘  le  même  alun  de  cliroine  ; mais  entre  70 
et  80",  elle  devient  rapidement  vert<".  Alors  les  deux  sulfates  ijui  consti- 
tuaient l'alun  s(!  séparent,  ou,  ce  qui  est  plus  vraisi‘nd)lable,  l'alun  change 
de  nature  et  passe  de  la  modification  violette  a la  modilication  verte  et 
iiicristallisable.  Cette  dernière  supimsition  .se  trouve  coidirnice  par  l'ex- 
perience  suivante.  Si  on  traite  la  niasse  verte  par  l'alcool , ce  liquide  ne 
dissout  qu'une  (piantité  très  faible  de  sulfate  de  chrome  vert , tandis 
que  si  ce  dernier  sel  s'était  protluit  lor.s(iue  l'alun  a été  chauffé  à 80",  il 
se  serait  dissA)Us entièrement  dans  l'alcool. 

Quand  on  verse  goutte  à goutte  une  dis.solution  d'alun  de  chrome  dans 
un  excès  d'ammoniaque  caustkpie,  une  partie  du  sesqui-oxide  de  chrome 
se  prtH-ipitA!  à l'état  d'hydrate  d'un  vert  grisâtre,  tandisque  l'autre  partie 
reste  dans  la  dis,solution  et  la  colore  en  rouge.  Le  précipité  pro<luit 
par  raminoniacpie  diffère  de  l'oxkle  de  chrome  vert  ordinaire  eu  ce 
qu'il  donne  une  dissolution  violette  lorsqu'on  le  dis.sout  dans  l'acide  sul- 
furiipie.  La  lk|ueurne  devient  verte  rpi'a  une  ten)pérature  voisine  de  sou 
[K)iiit  d'ébullition. 

Si  l'on  di'fonqKise  l'alun  de  chrome  par  une  quantité  d'ammoniaque 
caustique  insufli.sante  [tour  déterminer  la  dis,solution  du  précipité,  l’hy- 
drate qui  se  dé|V).se  pré'.sente  une  couleur  violette  tirant  sur  le  gris.  Cl- 
précipité,  lavé  et  mis  en  contact  avec  un  excès  d'ammoniaque  pendant 
plusicui’s  jours,  devient  d'un  violet  pur,  et  forme  ensuite  avec  l'acide 
sulfurique  une  dis.solution  d'un  rouge  de  vin.  Ce  sulfate,  chauffé  à 
lOU",  bleuit,  mais  ne  devient  pas  vert,  même  après  un  temps  assez 
long.  L'ammotiiacpie,  y produit  un  précipité  violet;  la  dissolution  n*- 
tient  du  sesqui-oxide  de  chrome  et  reste  rouge.  Le  carbonate  de  soude  ne 
trouble  ce  sulfate  rouge  qu'au  bout  de  (juelque  temps,  et  y forme  un 
pri’îcipité  violet.  laj  phosphate  de  soude  y pinduit  un  précipité  violet  qui 
devient  vert  par  l'ébullition. 

Ces  faits,  que  l'on  doit  en  jwirtie  à M.  Ijœvvel , sont  d'une  importance 
incontestable  , et  démontrent  qu'il  existe  plusieurs  hydrates  d'oxide  do 
cliromc  pouvant  former,  avec  les  acides,  des  sels  différents;  mais  iiuel- 
ques  points  restent  encore  à éclaircir,  et  une  nouvelle  étude  das  hy- 
drates d'oxide  de  chrome  et  des  modilications  que  subissent  les  s«ds 
de  (dirome  sous  l'influence  de  la  chaleur,  présenterait  beaucoup  d'in- 
térêt. 

Er«par*lloii. 

L'alun  de  chrome  ixturrait  être  pri'-paré  en  abandonnant  à une  éva- 
poration spontanée  un  mélange  de  sulfate  de  chrome  violet  et  de  sulfate 
de  potasse;  mais  il  est  plus  facile  d'obtenir  cet  alun,  en  chauffant  légè- 
i-emeni  le  bichromate  de  potasse  avec  de  l'acide  sulfurit|uc  et  de  l’acide 
sulfureux,  ou  en  traitant  le  bichromate  de  potasse  par  un  mélange 
d'acide  sulfurique  et  d'alcool.  I.'acide  sulfureux  et  l'alcool  enlèvent  à 
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ACIDE  CHUlROCHBOiUlyrE. 

l’acidc  chrontiqiio  la  moitié  do  son  oxigéno , ol  le  oonvertissciit  on  oxido 
do  chrome  qui  s’unit  ensuite  à l’acide  sulfurique  et  au  sulfate  do  potasse. 
Nf>us  donnerons  les  pro|iortions  à employer  j)our  préparer  l’alun  de 
chrome  par  i«!  deux  procédés  : 

1*  On  mêle  3 parties  d’une  dissolution  saturée  de  chromate  de  po- 
tasse avec  1 partie  d’acide  sulfurique  concentré , et  on  fait  passer  dans 
la  di.ssolution  un  courant  d'acide  sulfureux  ; 

KO,2Cr()3  SO’  -f  S-SO^  + 2illü  = (KO.SU’),'CrW,(SOî  >),2illO. 

Alun  lie  rliiomr. 

I,a  li(|ueur  laisse  déposer  au  bout  de  queUpies  heures  des  cristaux  oc- 
taédriques d'alun  de  chrome. 

2“  On  dissout  à une  douce  chaleur  150  grammes  de  bichromate  de 
potasse  dans  un  peu  moins  d’un  litre  d’eau , et  2.'i0  grammes  d’acide 
sulfuri(|uo;  on  laisse  refroidir,  puis  on  ajoute  peu  à peu  au  mélange, 
6U  graimnes  d’alcool , on  le  lais.se  refroidir  lentement , et  an  bout  de 
vingt-quatre  heures  on  trouve  au  fond  du  vase  de  léü  à 160  grammes 
de  cristaux  octawlriques  d’alun  de  chrome. 

CVRBOXATIÎ  DR  SRSQlI-OXtDK  DE  CnRO.UE. 

Quand  on  vei'se  nn  carbonate  .soluble  dans  un  s<!l  de  s*'s<|ni-oxide  de 
ehronie  neutre,  il  se  forme  un  précipité  d’un  gris  verdAtre  qui  a jHnn' 
conqM)sition  ; (Cr'O’)',CO’,H0. 

Ce  s»îl  bas’uiue  .se dissout  à chaud  dans  un  excès  de  carlauiate  alcalin. 

la!  <!arljonate  neutre  de  sesqui-oxide  de  chrome  n’est  pas  connu. 

HIClinOH.ATE  DK  l’KRCIII.OnL'nE  DE  CIIEOME  , OU  .ACIDE 
CIII.OKOCIIROMIQUE.  (CrO*)*,CrCP. 

(’aî  corps  a été  consitléré  i«'udant  longtemps  comme  un  |H'rchlorure  de 
chrome  çon’es|X)ndaiità  l'acide  chromique;  on  le  représentait  par  la  for- 
mule : CrCP.  Sa  véritable  composition  fut  établie  par  M.  H.  Ilose. 

Il  est  liquide;  d’un  rouge  foncé;  sa  densiUi  est  de  1,71.  Il  entre  en 
ébullition  à 121*  ; sa  densité  de  vapeur  est  de  5,56t*.  Versé  dans  l’eau, 
il  tombe  au  fond  de  ce  liquide,  et  se  décompose  bietitéten  acide  chlor- 
hydrique et  en  acide  chromique  : (CiO^)^,CrCl’  -J-  3HO  = SCrCV  -f-  3HC1. 
Sa  vai»eur  est  d’un  jaune  rouge. 

Ce  corps  agit  comme  un  oxidant  et  un  chlorurant  énergi(|ue  ; il 
oxide  les  éléments  de  l'acide  sulfhydrique , des  phosphores  d'hydixH 
géne,  du  gaz  oléliant,  <les  huiles  «‘ssentielles , etc.;  il  enflamme  l’al- 
cool, atta(iue  le  soufre  et  le  niei-cure;  il  éprouve  à la  longue  unedécom- 
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posiliuli  s)>onlniK« , nièiix'  lonx^u’il  est  onfenni*  dans  des  tubes  de  veire 
tioucliés. 

Si  i'on  fait  passer  sa  vapeur  dans  un  tube  de  porcelaine  rouge , on  la 
décompose , et  les  parois  intérieures  du  tube  se  tapissent  de  beaux  cris- 
taux octaédriques  de  sesqui-oxide  de  chrome.  (M.  Wœhler.) 

Le  bichromate  de  perchlornre  de  chrome  peut  être  considéré  comme 
un  acide  chromique  dans  lequel  1 équivalent  d'oxigéne  serait  remplacé 
par  1 équivalent  de  chlore  ; (CiO’)'’,CrCl’=  3(CrO’Cl). 

Dans  cette  hypothèse,  on  donne  ii  ce  corjis  le  nom  d’acide  Chlorochro- 
mique. 

Pr«aaraUon. 

On  fait  fondre  d’abord  dans  un  creuset  de  Hesse  un  mélange  de  10  p. 
de  sel  marin  et  de  17  p.  de  bichromate  de  potasse.  On  coule  la  masse  dans 
un  tdt,  et  on  la  divise  en  ]>etits  morceaux  qu’on  introduit  dans  une 
<X)rnue  de  verre  avec  30  p.  d’acide  sulfurique  concentré.  L’action  de  cet 
acide  sur  le  mélange  est  très  vive,  et  se  continue  d’elle-mérae  pendant 
quelque  temps , sans  qu’il  soit  nécessaire  de  chauffer  la  cornue  ; un 
voit  bientôt  distiller  un  liquide  rouge  de  sang,  qui  se  condense  dans  le 
l•écipient  qu’on  a eu  soin  d’entourer  de  glace. 

l’ERFLUORURE  DE  CUROME.  CfFl*. 

Uuand  un  chaufTe  dans  un  vase  de  platine  un  mélange  de  spath  fluor, 
d’un  chromate  anhydre  et  d’acide  sulfurique  concentrt' , il  se  dégage 
un  gaz  rutilant  que  le  froid  condense  en  un  liquide  rouge  de  sang,  dont 
la  nature  n’est  pas  encore  délinitivement  établie.  D’après  M.  Unverdor- 
b<;n,  ce  composé  serait  un  fluorure  de  chrome,  CrFl^,  correspondant  à 
l’acide  chromique,  et  se  décomposerait  dans  l’eau  en  acide  chromique 
et  en  acide  fluorhydrique  : CrFF  3HO  =CrO*  -j-  3FIH. 

D’après  M.  H.  Rose,  ce  gaz  contiendrait  pour  un  équivalent  de  chrome 
5 «^uivalents  de  fluor. 

.WI.\ÉRAIJ\  DE  CHROME. 

Les  minéraux  qui  contiennent  le  chrome  sont  : 

Le  sesqui-oxide  anhydre  ; 

I.,e  sesqui-oxide  hydraté  (wolkonskoïte); 

Spinelle  rouge  ou  rubis  ; 

Plusieurs  espèces  de  fer  chromé  ; 

Combinaison  d’oxide  de  chrome  et  d’oxide  de  plomb  ; 

Chromate  de  plomb. 

Chromate  de  plomb  et  de  cuivre  ; 

Vanadate  de  plomb  ; 

Kineraude  verte  ; 

Diallagp  ; 
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Serpentines  ; 

Leclimme  fait  aussi  partie  d(«  pien’cs  mét«k)riques. 

Luspinelle  rouge  ou  rubis  est  un  minéral  rare  ; il  cristallise  en  octaèdres 
réguliers,  d’un  très  beau  rouge,  transparents,  et  très  durs.  Sa  densité 
est  de  3,52. 

Fl  est  formé  de  : 

82,A7  Ahiminc  ; 

8,70  MaRnésIe; 

8,18  Acide  cliromique. 

Le  rubis,  chauffé  au  chalumeau,  noircit  et  redevient  presque  incolore 
par  le  refroidissement. 

L'émeraude  est  ordinairement  cristallisée  en  prismes  hexaèdi'es  régu- 
liers. Sa  densité  est  de  2,6  ; elle  est  inattaquable  par  les  acides.  On 
connaît  deux  variétés  d’émeraude;  l’une  contient  de  l’oxide  de  chrome, 
l’autre  n’en  contient  pas. 


Nous  donnerons  leur  composition  ; 

(i) 

i'i) 

silice 

68,50 

68.35 

Gladne . 

12,50 

13,13 

Alnmine 

15,75 

17,60 

Oxide  de  chrome.  . , 

3,00 

m 

Oxide  de  fer 

0,10 

0,72 

Oxide  de  untalc  . . . 

0,00 

0,27 

Le  rubis  et  l’émeraude  ne  jveuvent  pas  être  considérés  comme  des  mi- 
nerais de  chrome.  Le  .seul  minerai  de  chrome  que  l’on  exploite  est  le 
chromite  de  fer  ( fer  chromé),  dont  nous  avons  donné  la  composition  en 
traitant  du  chromate  de  potasse. 

Les  diallages  et  les  serpentines  ne  renferment  ordinairement  que  des 
traces  d’oxide  de  chrome. 


ZINC. 

Lie  zinc  était  connu  des  anciens,  qui  employaient  la  calamine  pour 
faire  du  laiton.  Paracelse  parait  être  le  premier  chimiste  qui  ait  décrit 
le  zinc  comme  un  métal  particulier;  ses  recherches  datent  du  commen- 
cement du  treizième  siècle. 

L’exploitation  du  zinc  n’est  suivie  d'une  inaidère  régulière  que  depuis 
un  siècle  environ  ; elle  a pris  un  développement  considérable  dans  ces 
dernières  annt'-es. 

II.  26 
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Proprl^Cft. 

Le  zii)c  est  solide , d’un  blanc  lilt;iii\|i'c  ; su  tcslure  est  lantelleuse  ; la 
ileiisib’ïdu  zinc  l<md(i  est  dp  6,862  : c*i|le  du  xiiip  forgé  s'élève  à 7,2f5. 

Le  zinc  a une  mollesse  particulière  ; il  adhère  aux  limes  avec  le$(|uelles 
on  le  travaille  ; on  dit  qu’il  yraixse  les  Ihiips.  Il  est  peu  sonore,  et  assez 
mou,  mais  moins  que  le  plomb  et  l’étain. 

Lorsqu’il  est  très  pur,  il  .se  laisse  réduire  par  le  marteau  en  feuilles 
minces  qui  ne  se  fendillent  pas  sur  les  bords,  zinc  du  commerce  n’est 
pas  aussi  malléable  que  le  zinc  pur;  a froid  il  se  gerce  en  même  temps 
qu’il  s’aplatit  sous  le  choc  du  marteau  ; porté  à la  température  de  1 30 
à 150*,  il  devient  malléable  , et  peut  être  forgé,  laminé,  et  même  tiré 
en  filons  très  déliés. 

A 205*  le  zinc  devient  très  cassant  ; on  le  pulvérise  facilement  dans  un 
mortier  de  fer  chauffé  à cette  température. 

Ce  métal  a peu  de  ténacité;  un  lil  de  zinc  de  deux  millimètres  de  dia- 
mètre se  rompt  sous  un  poids  de  12  kilogr. 

Le  zinc  entre  en  fusion  à la  température  de  412°;  si  on  le  lai.sse  refroi- 
dir lentement,  il  cristallise  en  prismes  h hase  d’hexagone.  Le  zinc  peut, 
d’après  M.  Nickiès,  cristalliser  dans  un  autre  système  cristallin , et  af- 
fecter la  forme  de  dodécaèdres  rhombo'idaux  , qui  sont  semblables  aux 
cristaux  de  pyrite  jaune  et  de  cobalt  gris. 

Lorsque  le  zinc  est  fondu  , on  le  réduit  aisément  en  grenailles  en  le 
coulant  dans  une  terrine  remplie  d’eau. 

Le  zinc  est  volatil  ; quand  on  le  chauffe  au  rouge  blanc,  il  entre  en 
ébullition  él  distille.  Cette  distillation  peut  se  faire  dans  un  creuset  de 
terre , dont  le  fond  porte  un  tube  en  terre  qui  monte  dans  l’intérieur  du 
creuset,  un  peu  au-dessus  de  la  moitié  de  sa  hauteur  : ce  tube  passe  à 
travers  la  grille  du  fourneau , et  vient  se  rendre,  au-dessous  de  cette 
grille  dans  un  vase  plein  d’eau.  On  introduit  le  zinc  dans  l'intérieur 
du  creuset , de  manière  qu'il  ne  s’élève  que  Jusqu'à  la  moitié  du  tulre  , 
et  l’on  ferme  hcrméti(jucment  le  creuset;  on  le  chauffe  alors  jusqu’au 
rouge  blanc;  les  vajieurs  métalliques  sont  chassées  de  haut  en  bas,  et  s<‘ 
conden.sent  dans  le  tube,  (jui  laisse  ensuite  couler  le  zinc  dans  l’eau. 

On  distille  aussi  le  zinc  dans  une  cornue  en  terre;  pour  éviter  que  le 
col  de  la  cornue  ne  s’obstrue  par  la  condensation  du  métal , on  a soin 
de  faire  sortir  de  temps  en  temps  le  zinc  condensé  dans  le  col  de  la  cornue, 
au  moyen  d’une  tige  de  fer,  et  on  le  fait  tomber  dans  un  têt. 

Le  zinc  du  commerce  n’est  jamais  pur.  Il  contient  à peu  près  un  cen- 
tième de  son  poids  de  corps  étrangers  qui  sont  surtout  le  plomb  et  le 
fer,  et  quelquefois  du  carbone  , du  cuivre,  du  cadmium  et  de  l'arsenic. 

l-a  distillation  ne  purifie  pas  coinpiéb'ment  le  zinc  des  métaux  étran- 
gers avec  lesquels  il  est  allié.  Le  zinc  distillé  relient  encore  de  l’arsenic,  du 
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caüiiiiuiii  el  luèmv  du  plumb.  l'uur  le  débarra&ser  de  l'arsenic , on  le 
fait  chaulTer  au  rouge  avec  le  1/5  environ  de  son  poids  de  niti'e,  qui  oxide 
une  partie  du  zinc  et  transforme,  l'arsenic  en  arséniate  de  potasse  : on 
reprend  la  niasse  par  l’eau  qui  enlève  tous  les  composés  solubles , et  l'on 
dissout  ensuite  le  zinc  dans  l'acide  sulfurique  faible  ; le  plomb  passe  à 
l'état  de  sulfate  insoluble;  le  cuivre  et  le  cadmium  (leuvcut  être  précipi- 
tés  à l’état  de  sulfure,  au  moyen  de  l'acide  sulfhydrique  : il  reste  alors 
dans  la  liqueur,  du  zinc  pur  «{ue  l'on  précipih:  par  un  carbonate;;  le  car- 
bonate de  zinc  est  réduit  ensuite  |>ar  le  cbarbun. 

Le  zinc  ne  s’oxide  ]igs  dans  l'air  sec;  exposé  à l'air  humide,  il  se  re- 
couvre rapidement  d’une  couche  blanchâtre  et  très  mince  d’oxide  dé 
zinc , qui  est  en  partie  carbonate,  et  qui  préserve  le  reste  du  métal  d’tiiie 
altération  subséquente. 

Le  zinc  chauiïé  nu  contact  de  l’air  s’enflanirae  vers  500",  et  brûle  aviv 
une  flamme  blanche  dont  l’éclat  est  dû  surtout  à la  présence  de  l’oxide 
de  zinc  (]ui  est  fixe  et  infusible  : un  creuset  contenant  du  zinc  que  l’on 
chaulTe  au  rouge,  se  remplit  en  |ieu  de  temps  de  flocons  lanugineux 
d’oxide  de  zinc. 

Le  planure  de  zinc  , chaulfé  à la  flamme  d'une  bougie,  s’embrase  et 
brûle  avec  une  vive  lumière. 

Le  zinc  décompose  facilement  la  vapeur  d’eau  sous  l'influence  de  1a 
chaleur,  et  donne  de  l'hydrogène  et  du  l’oxidc  de  zinc.  La  décomposition 
de  l’eau  par  le  zinc  commence  à être  sensible  à 100".  Ce  métal  décompose 
l’eau  à froid  sous  l’influence  des  acides,  même  faibles,  et  dégage  de 
l’hydrogène  ; SO’,Hü  -f-  Zn  = ZnU,SO^  -f  H ; c’est  ainsi  que  l’un  pré- 
pare l'hydrogène. 

Le  zinc  du  commerce  , ({ui  contient  de  petites  quantités  de  fer  ou  de 
plumb  , se  dissout  rapidement  dans  les  acides  : le  zinc  pur  au  contrairi* 
n’est  attaqué  qu’avec  lenteur  par  les  acides,  surtout  dans  des  vases  de  verre. 

fais  hydrates  de  potasse,  de  soude  et  d’ammoniaque  dissolvent  le 
zinc  sous  l'influence  de  la  chaleur,  forment  des  zincates  alcalins  et  dé- 
gagent de  l'hydrogène. 

Le  zinc  précipite  de  leurs  dissolutions  mi  grand  nombre  de  métaux , 
tels  que  le  cuivre,  l’étain,  l’antimoine,  etc.  M'is  en  contact  avec  une  disso- 
lution d’un  sel  de  fer,  il  détermine  la  décomposition  de  l’eau;  l'hydro- 
gène se  dégage,  tandis  que  l’oxigène  se  porte  sur  |e  zinc  qui  se  dissout 
et  précipite  le  fer  à l'état  de  peruxide. 

OXIDES  DE  ZIKC. 

SOUS-OXIDE  DE  ZINC.  Zd^O. 

M.  Rerzélius  admet  l’existence  d’un  sous-oxide  de  zinc , qui  prend 
naissance  lorsque  le  zinc  est  ex|iosé  à l’air  ou  au  contact  de  l'humidité. 


^|0^  PBOIOXIDE  DK  ZINt'.  ANBYDRE. 

Dulong  n oblrnu  le  sous-oxide  de  zinc  en  soumétUint  ü une  calcina- 
tion ménagée  de  l'oxnlale  de  zinc;  il  se  dégage  un  mélange  d’oxide  de 
carbone  et  d’acide  carbonique,  et  le  sous -oxide  reste  comme  pro- 
duit fixe. 

Ce  corps  est  d’un  gris  noirâtre  ; il  se  décompose  sous  l’influence  des 
acides  en  oxide  ZnO  qui  se  dissout,  et  en  zinc  métallique.  Ce  sous-oxide 
se  forme  à la  surface  du  zinc  qui  est  exposé  à l’air,  et  produit  une  sorte 
de  vernis  dont  la  quantité  n’augmente  pas  avec  le  temps  : sous  ce  rap- 
port le  zinc  diffère  beaucoup  du  fer , dont  l’oxide  forme  avec  le  fer  un 
élément  de  pile  qui  décompose  l’eau  et  détermine  l’oxidation  rapide  du 
métal. 

la!  sous-oxide  de  zinc  n’a  pas  encore  été  obtenu  dans  un  état  de  pu- 
reté absolue. 

l'HOTOXIDE  DE  ZI^C  ANHYDRE.  ZllO. 

Le  protoxide  de  zinc  était  connu  autrefois  sous  les  noms  de  F/eun  df 
zinc,  de  Pompholix,  Mihilum  album,  Lanaphilosophica,  etc. 

Cet  oxide  est  blanc;  il  devient  jaune  quand  on  le  calcine,  mais  re- 
prend sa  couleur  primitive  par  le  refroidissement.  Il  est  complètement 
fixe  et  indécomposable  par  la  chaleur.  L’oxide  de  zinc  est  réduit  facile- 
ment par  l’hydrogène  et  le  carbone  ; exposé  à l’air,  il  attire  l’acide  carbo- 
nique, et  acquiert  ainsi  la  propriété  de  faire  effervescence  avec  les  acides. 

On  obtient  l’oxide  de  zinc  cristallisé  en  soumettant  le  zinc  à l’action 
de  la  vapeur  d’eau.  On  le  trouve  souvent  aussi  cristallisé  dans  les  che- 
minées où  le  zinc  se  volatilise;  ses  cristaux  sont  alors  jaunâtres  et  pré- 
sentent la  forme  de  prismes  courts  à 6 pans  avec  une  seule  face  terminale. 

L’oxide  de  zinc  anhydre  se  dissout  assez  difficilement  dans  les  dissolu- 
tions alcalines  même  concentrées  ; mais  loi^u’on  le  fond  au  creuset 
d’argent  avec  de  la  potasse  ou  de  la  soude , il  forme  avec  ces  bases  des 
combinaisons  solubles  dans  lesquelles  l’oxide  de  zinc  joue  le  nMe  d’acide. 

On  prépare  ordinairement  l’oxide  de  zinc  anhydre  en  chauffant  du 
zinc  dans  un  creuset  ouvert  ; une  partie  de  l’oxide  .s’échapjje  du  creuset 
sous  la  forme  de  flocons  blancs , et  il  en  reste  une  grande  partie  atta- 
chée aux  parois  du  creuset  ou  à la  surface  du  métal  ; on  le  détache  <le 
temps  en  temps  pour  laisser  un  libre  accès  à l’air. 

L’oxide  de  zinc  peut  encore  être  obtenu  en  soumettant  à la  calcina- 
tion le  carbonate  de  zinc  que  l’on  prépare  par  double  décomposition. 

L’oxide  de  zinc,  mêl»  à des  huiles  siccatives,  peut  remplacer  la  cé- 
ruse,  et  porte  alors  le  nom  de  blanc  de  zinc.  Il  existe  aux  Batignolles  une 
fabrique  fondée  par  H.  Leclaire,  où  l’on  fait  chaque  jour  1000  à 1200 
kilogrammes  d’oxide  de  zinc  en  distillant  le  zinc  du  commerce  dans  des 
cylindres  en  terre,  et  en  brûlant  la  vajwur  de  zinc  par  un  courant  d’air. 
On  obtient  ainsi  un  oxide  d’une  gi’ande  blanclreur  qui  vient  se  déposer 
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dans  des  chambres  uù  on  le  recueille.  Cet  oxide,  méié  à 15  ou  16  p.  lUO 
de  sou  poids  d’huile  de  lin  préalablement  chauffée  avec  une  petite  quan- 
tité de  bi-oxide  de  manganèse , donne  une  pâte  qui  couvre  aussi  bien 
«[ue  la  céruse , et  présente  l’avantage  de  ne  pas  noircir  par  les  émana- 
tions sulfureuses. 

Le  blanc  de  zinc  prend  une  grande  compacité  et  devient  dur  et  sonore 
quand  il  a été  comprimé  à la  presse  hydraulique.  Son  prix  de  revient 
n’est  pas  plus  élevé  que  celui  du  zinc,  et  sa  fabrication  ne  {>aralt  pas  dan- 
gereuse comme  celle  de  la  céruse.  On  a monté  à Clichy  une  usine  qui 
pourra  produire  jusqu’à  6000  kilogrammes  de  blanc  de  zinc  par  jour. 

IIÏDIUTE  d’oxide  de  ZINC. 

L’oxide  de  zinc  hydraté  s’obtient  en  versant  de  la  potasse  étendue 
dans  la  dissolution  d’un  sel  de  zinc  ; on  doit  éviter  d’ajouter  un  excès 
d’alcali  qui  dissoudrait  l’hydrate  d’oxide  de  zinc.  Ce  corps  est  blanc 
après  une  dessiccation  à l’air  sec,  il  a pour  composition  ZnO,UO.  Lors- 
qu’il vient  d’étre  précipité,  il  se  dissout  très  facilement  dans  les  disso- 
lutions alcalines  même  très  étendues;  mais  il  perd  cette  propriété  par 
une  simple  dessiccation  à la  température  ordinaire , et  ne  se  dissout  plus 
dans  les  alcalis  que  sous  l’iiifluence  de  la  chaleur. 

L’hydrate  d’oxide  de  zinc  est  soluble  dans  la  potasse,  la  soude  et  l’ain- 
moniaque,  et  forme  des  composés  salins  qui  portent  le  nom  de  zincates. 

Lorsqu’on  introduit  du  fer  et  du  zinc  dans  un  flacon  contenant  de  la 
potasse  ou  de  l’ammoniaque , il  se  dégage  de  l’hydrogène , et  il  se  dé- 
pose contre  les  parois  du  vase  des  cristaux  très  limpides,  qui  ont  pour 
formule  : ZnO,HO,  et  qui  appartiennent , selon  BL  Nickiès , au  système 
du  prisme  rhomboïdal  droit  ; le  zinc  seul  se  dissout  dans  cette  réaction , 
et  le  fer  sert  de  pèle  négatif  ; ce  dernier  métal  peut  être  remplacé  par 
du  plomb  ou  par  du  cuivre. 

BI-OXlDE  DE  ZINC.  ZllO*. 

Ce  corjis  a été  préjiaré  par  M.  Thénard  en  arrosant  de  l’hydrate  d’oxide 
de  zinc  avec  de  l’eau  oxigénéc.  Il  est  blanc , insoluble  dans  l’eau , très 
peu  stable  ; il  se  décompose  spontanément  ou  sous  l’influence  des  acides 
en  protoxidc  de  zinc  et  en  oxigène. 

C.\n\CTÈnES  DES  SELS  DE  ZINC. 

Le  protoxidc  de  zinc  est  le  seul  oxide  de  ce  métal  qui  donne  naissance 
û des  sels. 

I.CS  sels  de  zinc  sont  incolorts , d'une  saveur  styptique , amère  et 
nauséabonde.  Ils  sont  vénéneux , et  agissent  à faible  dose  comme  l’é- 
métique ; ils  ont  été  longtemps  employés  comme  vomitifs.  Le  zinc  étant 
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un  mMal  (|ui  s’oxide  facilement  sous  l’influence  des  matièi^s  organiques 
et  dont  les  séls  sont  vénéneux , ne  peut  être  employé  pour  fabriquer  des 
vases  destinés  à la  préparation  ou  à la  consei'vation  des  alimente  ou  des 
boissons. 

Les  sels  de  zinc  ont  une  réaction  acide  ; ils  ne  sont  précipités  par  au- 
cun métal  ; ils  se  reconnaissent  aux  caractères  suivante  ; 

Potasse  ou  soude.  — Précipité  blanc,  gélatineux,  soluble  dans  ün  excès 
de  réactif. 

Atnmoni&que.  — Même  réaction. 

Carbonate  de  soude  ou  de  potasse.  — Précipité  blanc  de  carbonate  ba- 
sique, insoluble  dans  un  excès  de  réactif,  soluble  dans  la  potasse  et 
l’ammoniaque.  Ce  précipité  ne  se  forme  pas  quand  la  dissolution  con- 
tient une  grande  quantité  de  sel  ammoniac , mais  reparaît  par  une  ébul- 
lition prolongée. 

Bi-c&Hxmate  de  soude  ou  de  potasse.  — Même  réaction  ; seulement  elle 
est  accompagnée  d’un  dégagement  d’acide  carbonique. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc,  soluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  de  phosphate  de  zinc  , soluble 
dans  les  acides,  ainsi  que  dans  la  potasse,  la  soude  et  l’ammoniaque. 

Acide  oxalique  ou  oxalate  alcalin.  — Précipité  blanc  cristallin,  qui  ne 
se  forme  qu’au  bout  d’un  certain  temps  lorsque  les  solutions  sont  éten- 
dues ; il  est  soluble  dans  la  potasse,  l’ammoniaque  et  dans  l’acide  chlor- 
hydrique. Le  sel  ammodiac  ne  s’oppose  pas  sensiblement  à la  (uécipi- 
tation. 

Cyanoferrttre  de  po?a*si«»n.— Précipité  blanc  insoluble  dans  les  acides. 
Il  est  teint  en  bleu  si  la  dissolution  est  très  acide. 

Cyanoferride  de  jMtassium.  — Précipité  jaune  sale,  soluble  dans  i’acidc 
chlorhydrique  libre.  Ce  précipité  est  le  seul  composé  coloré  que  fonnenl 
les  sels  de  zinc  avec  les  réactifs. 

.\oix  de  galle.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sul/hydrique.  — Pas  de  précipité  , à moins  que  l’acide  du  sel  ne 
soit  peu  énergique.  Ainsi  l’acétate  de  zinc  est  précipité  complètement 
par  l’acide  sulfhydrique. 

Sulfhgdrate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc  de  sulfure  hydraté.  Si  la 
liqueur  était  très  acide,  le  précipité  ne  se  formerait  pas. 

Chauffés  au  chalumeau  sur  un  charbon  à la  flamme  intérieure  et  avec 
addition  de  carbonate  de  soude,  les  sels  de  zinc  donnent  un  petit  grain 
métallique  qui  dégage  des  fumées  blanches. 

Le  zinc  contenant  presque  toujours  du  fer , ce  dernier  métal  entre  eii 
dissolution  lorsqu’on  traite  le  zinc  du  commerce  par  les  acides ;.aussi  les 
dissolutions  de  zinc  précipitent-elles  souvent  en  bleu  par  le  cyanoferrure 
de  (Mtassium.  Pour  obtenir  un  sel  de  zinc  ne  contenant  |ni$  de  fer , il 
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suffit,  cumme  l'a  iiidi(|ué  M.  Gay-Lu$sac,  de  mettre  le  zinc  divise  eu  con- 
tact avec  un  excès  d’acide  azotique  étendu  d’eau.  Le  zinc  seul  entre  en 
dissolution , tandis  que  le  fer  reste  en  suspension  dans  la  liqueur  à l’état 
d’hydrate  de  sesqui-oxide. 

Do*azr  du  xloc. 

Le  zinc  est  ordinairement  précipité  de  ses  dissolutions  à l’état  de  car- 
bonate de  zinc  au  moyen  du  carbonate  de  potasse  ; le  précipité  lavé  et 
calciné  donne  de  l’oxide  de  zinc.  Si  la  dissolution  contient  des  sels  am- 
moniacaux, on  doit  décomposer  ces  sels  qui  s'opposeraient  à la  précipita- 
tion complète  du  zinc;  on  verse  alors  un  excès  do  carbonate  alcalin,  l’on 
évapore  la  liqueur  à sec  , et  l’on  dessèche  fortement  le  résidu;  en  repre- 
nant le  produit  de  la  dessiccation  par  l’eau , on  obtient  le  carbonate  de 
zinc  à l’état  insoluble. 

IvC  sulfliydrate  d'ammoniaque  est  souvent  employé  pour  précipiter  le 
zinc  à l’état  de  sulfure;  si  la  dissolution  est  neutre,  on  y verse  immédia- 
tement le  sulfhydi'ate  d'ammoniaque  ; si  elle  est  acide,  on  commence  par 
la  saturer  avec  l’ammoniaque.  Le  sulfure  de  zinc  étant  bien  lavé,  on  le 
dissout  dans  l’acide  cblorbydriquc,  et  on  précipite  le  zinc  par  le  carbo- 
nate dépotasse. 

On  profite  en  général  de  la  solubilité  de  l'oxide  de  zinc  dans  l’aln- 
moniaque  pour  séparer  cet  oxide  d'un  grand  nombre  d’oxides  métalli- 
ques. 

CHLORURE  DE  ZINC.  ZnCI. 

Le  zinc  très  divisé  s’enflamme  à la  température  ordinaiie  dans  le  chlore, 
et  produit  du  chlorure  de  zinc  (ZnCl).  Le  môme  composé  se  forme  encore 
par  la  distillation  d’un  mélange  de  limaille  de  zinc  et  de  chlorure  de 
mercure.  En  dissolvant  le  zinc  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  en  évaporant 
la  dissolution,  on  obtient  le  chlorure  de  zinc  hydraté  sous  la  forme  d’une 
masse  blanche  diflicilement  cristallisable,  fusible  et  volatile , qu’on  a dé- 
signée longtemps  sous  le  nom  de  beurre  de  zinc. 

Le  chlorure  de  zinc  est  l’un  des  sels  les  plus  déliquescents  et  les  plus 
.solubles  que  l’on  connaisse.  Il  se  dissout  aussi  dans  l’alcool  anhydre , et 
forme  des  aiguilles  cristallines  (jui  ont  pour  formule  ; (ZnCl)<,C'H*0’). 

D’après  hs  recheirhes  intéressantes  de  M.  Mas.son  , le  chlorui-ede  zinc 
peut,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  éthérillcr  l’alcool  en  passant  lui- 
inôme  à l’état  d’hydrate. 

Le  chlorure  de  zinc  anhydre  chauffé  au  contact  de  l’air,  à une  temjié- 
rature  rouge,  i>erd  du  chlore  et  laiss»;  de  l’oxide  de  zinc.  !>•  chlorure  hy- 
draté dégage,  quand  on  le  chauffe  fortement,  de  l’acide  chlorhydrique  , 
et  donne  un  résidu  d’oxichlorure  de  zinc. 

La  proprich-  (|ue  jiossède  le  chlorure  de  zinc  hydraté  d’étre  fusible 
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vers  lüO'’,  et  île  ne  se  volatiliser  qu  a une  température  rouge,  fait  quel- 
quefois employer  ce  corps  à la  place  des  bains  d'huile  et  de  l'alliage  fu- 
sible. 

OXICHLORÜRES  DE  ZINC. 

L'oxide  et  le  chlorure  de  zinc  formeul,  en  s'unissant,  plusieurs  com- 
posés d'une  composition  définie.  Lorsqu’on  fait  bouillir  de  la  limaille 
ou  dis  lames  minces  de  zinc  avec  du  chlorure  de  zinc,  jusqu'à  ce  qu’il  ne 
se  dégage  plus  d'hydrogène,  ou  qu'on  précipite  incomplètement  le  chlo- 
rure de  zinc  par  un  alcali , il  se  dépose  une  poudre  blanche  ; ZnCl,(ZnO)’, 
4H0. 

L’oxichlorure  provenant  de  la  fusion  prolongée  du  chlorure  hydraté 
a pour  formule  ; ZnCI,9ZnO;  ce  corps  retient  14  équivalents  d’eau  après 
avoir  été  desséché  à 100"  ; chauffé  au  rouge,  il  devient  anhydre. 

M.  Kane  a encore  signalé  un  oxichlorure  , ZnCl,(ZnO)*,10HO , qu'il  a 
obtenu  en  précipitant  le  chlorure  de  zinc  par  un  léger  excès  d’ammo- 
niaque. Ce  composé  perd  U équivalents  d'eau  à lOO",  et  laisse  une  poudre 
bhmche , in.soluble,  qui  présente  l'aspect  de  l’amidon. 


Les  bromure,  induré  et  fluorure  de  zinc  sont  sans  intérêt. 

Les  deux  première  composés  ont  beaucoup  d'analogie  avec  le  chlorare, 
et  forment  des  combinaisons  doubles  soit  avec  l’oxide  de  zinc,  soit  avec 
plusieurs  chlorures  alcalins.  Ils  sont  déliquescents,  cristallisables , so- 
lubles dans  l'alcool,  et  se  préparent  comme  le  chlorure. 

CYANURE  DE  ZINC.  ZllCy. 

Ce  coriis  est  blanc,  insoluble  dans  l'eau,  et  laisse,  quand  on  le  cal- 
cine, un  résidu  noir  de  carbure  de  zinc.  On  l'obtient  facilement  en  pré- 
cipitant soit  l'acétate  de  zinc  par  une  dissolution  d’acide  cyanhydrique, 
soit  le  cyanhydrate  d’ammoniaque  par  le  sulfate  de  zinc. 

Le  cyanure  de  zinc  s’unit  avec  un  grand  nombi-e  de  cyanures  alcalins 
et  Icri'eux. 

SI  LFtlRE  DE  ZINC.  ZoS. 

Le  sulfure  de  zinc  hydraté  qu’on  obtient  en  versant  un  sulfure  soluble 
dans  un  sel  de  zinc,  ou  en  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfhydrique 
dans  une  dissolution  d’acétate  de  zinc  , est  une  poudre  blanche , légèii* , 
insoluble  dans  l'eau  ; il  est  attaquée  chaud  par  l’acide  chlorhydrique  con- 
centré. 

sulfure  anhydre  jieut  être  préparé  par  un  grand  nombre  de|)rocé- 
dés,  mais  on  l’obtient , en  général , en  distillant  à plusieurs  reprises  un 
mélange  de  fleurs  de  soufre  et  d’oxide  de  zinc. 
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Le  ziiic  dctoiic  qiielquel'uis  quand  on  le  cliuulTe  avec  du  sout'i'C  ou 
avec  certains  sulfures,  tels  que  le  cinabre  et  le  pei-sulfui-e  de  potas- 
sium. 

Le  sulfate  de  zinc  chauffé  avec  du  charbon  est  rikluit  à l’état  de  sulfure. 

Le  sulfiire  de  zinc  anhydre  préparé  par  les  méthodes  précédentes  est 
une  poudre  jaune  beaucoup  plus  difficile  à fondre  que  le  zinc  ; il  se  dis- 
sout avec  lenteur  dans  l’acide  chlorhydrique  concentré , en  dégiq;eant  de 
l’acide  sulfliydrique. 

Le  sulfure  de  zinc  natif  estconnusous  lenom  de  Blende.  Il  se  rencontre 
en  général  dans  les  roches  de  transition  ou  dans  les  terrains  primitifs 
stratiformes.  Ses  formes  dérivent  du  système  cubique,  et  donnent  par  le 
clivagedes  tétraèdres,  des  octaèdres  et  des  dodécaèdres. 

Souvent  la  blende  est  amorphe,  d’une  structure  lamellaire  ou  fibreuse. 
Sa  couleur  varie  du  jaune  au  brun  et  au  noir.  Elle  n’est  que  difficilement 
attaquée  par  les  acides  azotique  et  chlorhydrique. 

ün  rencontre  rarement  le  sulfure  de  zinc  à l’état  de  pureté  ; il  contient 
en  général  des  sulfures  de  fer,  de  cadmium , de  plomb,  de  cuivre,  d’ar- 
senic, de  l’alumine,  delà  silice,  de  la  magnésie,  et  du  lluorurc  de  calcium. 

Le  sulfure  de  zinc  gi'illé  au  rouge  sombre , dé-gage  de  l’acide  sulfu- 
reux, et  produit  d’abord  un  sous-sulfate  ; mais  à une  tenqiérature  plus 
élevée , ce  dernier  sel  se  décompose  et  laisse  pour  résidu  de  l’oxide  pur  ; 
le  grillage  complet  de  la  blende  est  assez  difficile. 

Le  sulfure  de  zinc  se  combine  avec  les  sulfures  alcalins.  M.  Bcrthier  a 
pi-oduit  un  sulfure  double  de  zinc  et  de  sodium,  en  fondant  le  sulfure  de 
zinc  avec  le  carbonate  de  soude. 

D’après  M.  Berzélius,  on  peut  retirer  tout  le  zinc  contenu  dans  la  blende, 
en  distillant  ce  sulfure  avec  um‘  partie  de  charbon  et  5 parties  et  un  tiers 
de  carbonate  de  chaux. 


OXISULFURES  DE  ZINC. 

On  rencontre  dans  la  nature  un  oxisulfure  de  zinc  cristallisé , qui  a 
pour  formule  ; ZnO,èZnS.  Ce  corps  a éU;  également  signalé  par  M.  Kar- 
sten  et  p>ar  M.  Kammeisberg  dans  des  produits  méUdIurgiques. 

L’oxisulfure  de  zinc  est  cristallisé  en  prismes  à 6 pans  réguliers  , de 
couleur  jaune , et  d’une  densité  de  3,9. 

On  obtient  un  autre  oxisulfure  (ZnO,ZnS)  en  faisant  jiasser  un  courant 
d’hydrogène  st>c  sur  du  sulfate  de  zinc  chauffé  au  rouge. 

AZOTATE  DE  ZINC.  ZnO, AzO®,6HO. 

U;  zinc  est  facilement  attaqué  par  l’acidc  azotique,  et  produit  une  dis- 
solution incolore  d’azotate  de  zinc  qui , |iar  l’évaporation,  laissi!  déposer 
des  prismes  aplatis  quadrilatères,  terminés  par  des  pyramides.  Ces  cris- 
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taux  sont  (lùli(iuos<:t!iit.s , stjlublos  dans  l’alcool , peixlent  3 cqnivalents 
d’eau  lorsqu’on  les  expose  à une  légère  chaleur,  et  se  décomposent  bien 
avant  le  rouge  sombre  en  laissant  d’abord  un  résidu  de  sous -azotate  de 
zinc,  et  en  dernier  lieu  de  l’oxide  pur. 

Ce  sel  est  sans  usagtîs.  On  l’obtient  facilement  exempt  de  fer , en  trai- 
tant le  zinc  du  commerce  par  de  l’acide  azotique  étendu  et  en  quantité 
ilisuflfisantc  ]>our  attaquer  tout  le  métal. 

SULFATE  DK  ZINC.  SO*,ZllO,7HO. 

Le  .sulfate  de  zinc  est  blanc;  loi’squ’il  cristallise  à la  température  ordi- 
naire, il  contient  63,92  p.  100  d’eau  ou  7 équivalents.  Il  affecte  la  forme 
de  cristaux  prismatiques,  semblables  aux  cristaux  de  sulfate  de  nragné- 
sie.  Lorstju’on  fait  bouillir  ce  sel  pendant  quelque  temps  avec  de  l’alcool 
à 36',  il  s«î  déshydrate  et  donne  naissance  h un  sulfate  à 5 équivalents 
il’cau.  D’après  M.  Pierre,  le  sel  qui  se  précipite  entre -f  65  et  + 55“  con- 
tiendrait aussi  5 équivalents  d’eau. 

Si  on  traite  par  l’alcool  anhydre  ces  deux  sulfates  , ou  si  on  verse  do 
l’acide  sulfurique  monohydraU'î  dans  leur  dissolution  concentrée,  on  ob- 
tient un  quatrième  hydrate,  qui  a |>our  formule  ; SO’,ZnO,2HO  ; à 100  " , 
les  divers  degré»  d’hydratation  du  sulfate  de  zinc  sont  nimenés  à l’état  de 
ZnO,SO’,Hü.  Le  sulfate  de  zinc  forme  donc  les  hydrates  suivants  : 

ZiiO,so>,7tiO  : 

ZnO,.SOJ,5IIO; 

ZnO,SO>,2IIO; 

ZnO,SOJ,UO. 

Le  sulfate  le  mieux  connu  a pour  formule  ; SOî,ZnO,7HO  ; il  est  so- 
luble dans  deux  fois  et  demie  son  poids  d’eau  à la  température  ordinaire, 
et  dans  son  propre  poids  d’eau  à 100".  Exposé  à l’action  de  la  chaleur, 
il  cAuninence  par  se  déshydrater , puis  il  ix'ixl  de  l’oxigène  et  de  l’acide 
sulfureux,  et  se  change  en  un  sulfate  basique  (ju’une  température  rouge 
décompose  complètement  en  acide  sulfureux , en  oxigène  et  en  oxide 
de  zinc.  Calciné  avec  du  charbon  dans  une  cornue  de  grès , le  sulfate 
do  zinc  laisse  distiller  du  zinc  métallique. 

Pour  obtenir  le  sulfate  de  zinc  pur , on  dissout  le  zinc  du  commerce 
dans  l’acide  sulfurique  faible, et  l’on  fait  passer  un  excès  de  chlore  dans 
la  liqueur  pour  suroxider  le  fer,  ün  fait  légèrement  chauffer  la  dissolu- 
tion avec  du  carbonate  de  zinc  qui  précipite  le  sesqui-oxide  de  fer;  il 
ne  reste  plus  qu’à  filtrer  la  liqueur , et  à l’évaporer,  pour  obtenir  des 
cri.staux  de  sulfate  de  zinc  pur. 

Le  sulfate  de  zinc  du  commerce  provient  du  grillage  de  la  blende  ; il 
contient  onlinairement  du  sulfate  de  magnésie  et  des  traces  de  sulfates 
de  fer  et  de  cuivre.  On  le  fait  foudre  dans  son  eau  de  cristallisation , et 
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on  le  coule  en  niasses  blanches  taiiMt  cristallines,  tantôt  amorphes  et 
compactes.  Il  est  désigné  quelquefois  sous  le  nom  de  vitriol  blanc , et  em- 
ployé à quelques  opérations  de  teinture  ; on  s'en  sert  aussi  en  médecine 
pour  les  maladies  des  yeux. 


Il  existe  plusieurs  sulfates  de  zinc  basiques , dans  les<iuels  un  «(uiva- 
lent  d’acide  sulfurique  est  combiné  à 2,  3,  4,  6 et  7 équivalents  d’oxide  de 
zinc. 

Ces  sels  basiques  , soumis  à une  température  inodén'r,  penlent  leur 
eau  de  combinaison  ; le  résidu,  repris  par  l’eau,  donne  une  dissolution  de 
sulfate  neutre  de  zinc  et  un  résidu  d’oxide. 

Le  sulfate  de  zinc  peut  se  combiner  avec  l’ammoniaque  ; 2 équivalents 
de  sulfate  de  zinc  anhydre  condensent  5 équivalents  de  gaz  ammoniac, 
d’après  M.  H.  Rase.  Par  la  voie  humide,  le  sulfate  de  zinc  s’unit  égale- 
ment à l’ammoniaque , et  forme  des  sels  ammoniés,  qui  ont  été  particu- 
lièrement examinés  par  M.  H.  Kane  ; ces  sels  ont  pour  Ibrinules  : 

(Zii0,S03),(AzIP)i,4II0  ; 

(7.nO,S03),(Azllî)ï,2IIO; 

(ZnO,SO’),(AzU’)MlO; 

(ZnO,SOS),AzlP,HO  ; 

(ZnO,SO»),AzH‘. 

Une  chaleur  modérée  chasse  entièrement  l’ammoniaque  de  ces  sels, 
et  laisse  comme  résidu  le  sulfate  de  zinc  non  altéré. 

Le  sulfate  de  zinc  produit  des  sels  doubles  avec  plusieurs  autres  sulfates, 
et  particulièrement  avec  les  sulfates  de  potasse  , d’ammoniaque,  de  ma- 
gnésie, de  zinc  et  de  fer.  Ces  sels  doubles  cristallisent  en  général  avec  la 
plus  grande  régularité. 

D'après  M.  Pierre,  les  sulliites  alcalins,  en  se  combinant  aü  sulfate  de 
zinc , forment  des  sels  qui  contiennent  le  même  nombre  d’équivalents 
d'eau  que  le  sulfate  de  zinc  cristallisf*  à 15".  Ces  composés  ont  pou^ 
formules  : 

(ZnO,SO»),(KO,SCP)ï,7IIO  ; 

" lZnO,SO», , (AzIP,HO,SO»)  ,7UO. 

Il  existe  un  sulfate  double  de  zinc  et  de  magnésie  qui  contient  14  é(|uiva- 
lents  d’eau  ; on  peut  le  considérer  comme  résultant  directement  de  runion 
des  deux  sulfates  hydrabis  : Znü,S03,7ll0  et  Mg0,S0',7H0. 

Lorsque  ce  sel  cristallise  au-dessus  de  35",  il  ne  contient  plus  que 
10 équivalents  d’eau,  et  correspond  à une  combinaison  de  deux  sulfate.' 
à 5 équivalents  d’eau. 
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SULFITE  ET  IlïPOSULFITE  DE  ZIRC. 

L’acide  sulfureux  dissous  dans  l’eau  attaque  rapidement  le  zinc  sans 
dégager  de  gaz,  et  donne  naissance  a un  mélange  de  sulfite  et  d’hyposul- 
fite. 

On  croyait,  avant  les  recherches  de  MM.  Fordos  et  Gélis,  que  dans  cette 
réaction  une  partie  de  l’acide  sulfurique  était  décomposée,  et  cédait  son 
oxigène  au  métal  ; mais  ces  chimistes  ont  démontré  que  l’acide  sulfureux 
agit  sur  le  zinc , en  présence  de  l’eau,  comme  les  autres  acides  : l’eau  est 
décomposée,  son  oxigène  se  porte  sur  le  métal  piour  former  de  l’oxide  qui 
s’unit  à l'acide  sulfureux  ; l’hydrogène  à l’état  naissant  réduit  l’acide  sul- 
fureux en  acide  sulfliydrique,  (]ui,  en  présence  d’un  excès  d’acide  sulfu- 
reux , ne  peut  former  de  sulfure  de  zinc,  mais  qui , en  réagissant  sur  le 
sulütc,  donne  naissance  à de  l’hyposuliite  de  zinc. 

Pour  prouver  l’exactitude  de  cette  explication,  MM.  Fordos  et  Gélis  ont 
reconnu  d’abord  que  l’hydrogène  à l’état  naissant  transformait  facilement 
l’acide  sulfureux  en  acide  sulfhydrique , et  que  dans  la  réaction  de  l'a- 
cide sulfureux  sur  le  zinc,  lorsque  les  liqueurs  cessent  d’élre  acides,  il  se 
forme  toujours  du  sulfure  de  zinc. 

Le  sulfite  de  zinc  est  peu  soluble;  il  cristallise  facilement.  Sa  formule 
est  : Zn0,S0J,2H0. 

L'hyposulfite  de  zinc  est  très  peu  stable  ; il  ne  peut  être  évaporé  même, 
dans  le  vide  sans  se  décomposer  en  sulfure  et  en  trithionatc  de  zinc  : 
2(Zn0,S*0>)=ZnS-|-  ZnO,S'OL 

CARBONATE  DE  ZINC.  ZnO,CO*. 

Ce  sel  se  rencxmtre  dans  la  nature  en  petits  cristaux,  et  plus  souvent 
sous  des  formes  épigéniques,  empruntées  à la  chaux  carbonatée;  ou  le 
trouve  aussi  en  stalactites,  et  en  masses  amorphes. 

Il  est  connu  des  minéralogistes  sous  les  noms  de  Smilhsonile , Calamine, 
Zinconise. 

Le  carbonate  de  zinc  naturel  est  souvent  mélangé  au  silicate  de  zinc , 
et  aux  carbonates  de  fer , de  cuivre , et  à la  galène.  Sa  formule  est  : 
ZnO,CO». 

Le  carbonate  neutre  ne  peut  être  obtenu  artificiellement.  Le  précipité 
qui  se  forme  lorsqu’on  verse  un  carbonate  alcalin  dans  une  dissolution 
de  zinc , a pour  formule  : (ZnO)5,(CO'j*,.'5HO.  ( M.  Berzélius.) 

Le  carbonate  de  zinc  est  insoluble  dans  l’eau  pure , mais  il  est  légère- 
ment soluble  dans  l’eau  chargée  d’acide  carbonique.  Sa  composition  iier- 
met  de  le  considérer  comme  résultant  de  l’union  de  2 w]uivalents  de  car- 
bonate neutre  de  zinc  avec  3 âjuivalents  d’hydrate  d’oxide  dt^  zinc; 
(ZnO,GO>)L(ZnO,HO)'. 

Du  reste  le  précipité  que  l’on  obtient  en  décomposant  un  sel  de 
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zinc  pnr  un  c^rboniite  soluble  n'a  pas  toujours  la  même  composition  , 
M.  Wackennxler  a analysé  un  précipité  ayant  pour  formule  : (ZnO)’,CO*, 
tiHO,  et  d’après  M.  Wittstein , ie  carbonate  de  zinc  obtenu  par  précipi- 
tation ne  contiendrait  que  trois  équivalents  d’eau  : (Zn0)’,C0*,3H0. 
Il  est  à présumer  que  l’oxide  et  le  carbonate  de  zinc  peuvent  se  combiner 
entre  eux  en  plusieurs  proportions. 

M.  Wœhler  a obtenu  un  carbonate  de  zinc  cristallisé  en  dissolvant  de 
l’oxide  de  zinc  dans  la  potasse  ou  la  soude,  et  en  abandonnant  la  disso- 
lution à elle-même  au  contact  de  l’air  où  elle  absorbe  peu  à peu  de  l’acide 
carbonique. 

Le  carbonate  de  zinc,  soumis  à l'action  de  la  chaleur,  perd  son  eau  en 
même  temps  que  son  acide  carbonique,  et  laisse  un  résidu  d'oxide  de  zinc. 

Le  sel  qui  est  récemment  précipité  se  dissout  dans  une  solution  con- 
centrée de  carbonate  d'ammoniaque  ; la  liqueur  laisse  déposer  peu  à peu 
des  cristaux  incolores  formés,  d’après  M.  Favre,  de  2 équivalents  de  car- 
bonate de  zinc  neutre,  et  d’un  équivalent  d’ammoniaque  : (ZnO,CO*)*, 
AzHL 

Le  carbonate  de  zinc  forme  avec  les  carbonates  de  potasse  et  de  soude 
des  sels  doubles , qui  ont  pour  formule  : 

(ZnO,CO»),(KO.CO*)  ; 

(ZnO,CO’),(NaO,CO»;. 

PHOSPHATE  DE  ZINC. 

Le  phosphate  de  zinc  obtenu  en  précipitant  un  sel  de  zinc  par  un  phas- 
phate .soluble  est  blanc,  léger,  amorphe,  insoluble  dans  l’eau,  soluble 
dans  un  excès  d’acide  phosphorique. 

Lorsqu’on  verse  un  phosphate  soluble  dans  un  mélange  de  sel  de  zinc 
et  de  sel  de  cobalt,  on  obtient,  d’après  M.  Florès  Domonte,  des  phos- 
phates doubles,  d’un  rose  pur,  ou  d’un  beau  bleu,  en  petits  cristaux  bril- 
lants, soyeux  et  doux  au  toucher.  Le  sel  rose  a pour  formule  : (ZnOJ*, 
Co0,(Ph()^)»,6H0. 

MINEBAIS  DE  ZINC. 

Bien  que  les  minéraux  qui  contiennent  du  zinc  .soient  nombreux , il 
n’y  en  a que  trois  qui  soient  assez  abondants  pour  servir  de  minerais,  et 
encore  l’un  d’eux,  le  silicate,  étant  irréductible  par  le  charbon,  ne  peut 
servir  à la  fabrication  du  zinc  par  les  procédés  actuellement  employés  ; 
les  minerais  de  zinc  se  réduisent  donc  à deux , qui  sont  la  calamine  et 
la  blende. 

La  calamine,  carbonate  de  zinc  anhydre,  est  le  |ilus  abondant  des 
minerais  de  zinc , et  jusque  dans  ces  dernières  années  il  a été  employé 
presque  exclusivement  à la  fabrication  du  zinc  métallique  ou  du  laiton  ; 
.ses  cristaux  sont  blancs  ou  jaunfttres,  ii  éclat  vitreux  et  perlé,  transpa- 
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rPiiUs  ou  opaques,  et  dérivent  d’un  rhoinboèdre  dont  l'angle  est  de 
107°, 60';  souvent  la  calamine  est  compacte  et  mélangée  d’oxide  de  1er 
hydraté,  qui  la  colore  en  jaune,  bnin  ou  rouge  ; on  est  exposé  à la  oon- 
l'ondre  avec  certains  minerais  de  fer;  elle  contient  ordinairement  du 
carbonate  de  chaux  ; sa  densité  est  de  6,662  ; elle  se  dissout  avec  effer- 
vescence dans  les  acides. 

La  calamine  se  trouve  toujours  en  amas  à la  séparation  des  terrains  de 
transition  et  des  terrains  secondaires , ordinairement  dans  les  calcaires 
très  magnésiens.  Les  principaux  gîtes  sont  situés  entre  Aix-la-Chapelle 
et  Liège  ; ils  alimentent  les  usines  de  la  Vieille  et  de  la  Nouvelle  Mon- 
tagne, de  Stolberg,  etc,;  on  cite  également  les  gîtes  situés  près  de  Lar- 
nowitz,  qui  alimentent  les  nombreuses  usines  de  la  Haute-Silésie. 

Tantôt  on  soumet  seulement  la  calamine  à un  cassage  et  à un  triage  à 
la  main  (Vieille-Montagne),  tantôt  on  lui  fait  subir  une  préparation  mé- 
«■anique  complète , comme  dans  la  llaute-Silésie. 

Avant  d’étix;  rttluite,  la  calamine  est  prestjue  toujours  exposée  |>endant 
plusieurs  mois  à l’influence  des  agents  atmosphériques,  qui  la  débar- 
rassent des  pjTites  et  des  corps  argileux  avf“c  lesquels  elle  se  trouve  nié- 
langée. 

La  blende , sulfure  de  zinc,  est  un  minéral  d’un  aspect  très  varié;  la 
plus  pure  est  d’un  jaune  de  soufre  et  transparente;  mais  le  plus  sou- 
vent elle  est  d’un  brun  rouge  ou  verdâtre,  et  même  noire,  tantôt  trans- 
lucide et  tantôt  opaque , jouissant  quelquefois  d’un  éclat  très  vif;  sa 
ca.ssure  est  lamelleuse,  fibreuse  ou  grenue  ; elle  peut  être  dure  ou  fragile  ; 
sa  densité  varie  de  3,8  à 6,0;  elle  est  souvent  cristallisée  en  tétraèdres, 
fictaèdres  ou  dodécaèdres  rhomboïdaux  ; elle  est  infusible  et  se  trans- 
forme en  oxide  de  zinc  jiar  le  grillage. 

La  blende  est  une  substance  de  filon  qui  accompagne  ordinairement 
le  sulfure  de  plomb,  mais  qui  se  trouve  aussi  en  filons  isolés.  On  l’ex- 
ploite dans  quelques  localitôs  pour  la  fabrication  du  zinc,  et  du  laiton  , 
notamment  en  Angleterre , sur  les  bords  du  Rhin  et  a Vienne  (Isère). 

La  blende  est  soumise  à une  préparation  mécanique  très  soignée, 
non  seulement  pour  enlever  les  gangues  ou  matières  pierreuses , mais 
aussi  |K)ur  la  séparer  de  la  galène  ou  sulfure  de  plomb  qu'elle  contient 
presque  toujours,  et  dont  la  présence  détenninerait  une  usure  rapide  des 
pots,  dt%  moufles  ou  des  cornues  dans  lesquels  s’opère  la  réduction. 

Dans  certains  hauts  fourneaux,  qui  traitent  des  minerais  ziucifères,  il 
.se  forme,  près  du  gueulard,  des  dépéts  verdâtres,  connus  sous  le  nom 
de  tutics  ou  cadmies , qui  sont  presque  exclusivement  composés  d’oxiiie 
de  zinc  coloré  par  un  peu  d’oxide  de  fer.  On  s'en  sert  quelquefois  pour 
la  fabrication  du  zinc  et  pour  celle  du  laiton. 

Nous  donnerons  ici  la  cum{>osition  de  plusieurs  espèces  de  minerais  de 
zinc. 
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Le  cElsniine  calcinée  et  blutée  contient  ; 
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Acide  carbonique  et  eau.  , . 7,3 
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TraUemeni  aMMIlarct^ae. 

Le  tmiteraent  métallurgique  des  minorais  de  zinc  comprend  deux  opé- 
rations bien  distinctes:  la  calcination  ou  le  grillage  du  minerai,  et  la  ré- 
duction de  l'oxidc  par  le  charbon  dans  des  appareils  distillatoires  con- 
venablement disposés. 

l.,e  zinc  est  toujours  extrait  de  ses  rainerais  par  distillation. 

On  calcine  la  e.alamine  pour  chasser  l'eau  et  l’acide  carbonique;  cette 
op<*ration  s'exécute , en  Brdgique , dans  des  fours  coulants  analogues  aux 
fours  à chaux  : en  Angleterre  , cette  calcination  se  fait  dans  des  fours  à 
réveii)ère,  chauffés  à la  houille:  dans  la  Silésie  et  la  Carinthie,  on  calcine 
les  minerais  de  zinc  dans  des  fours  à réverbère  chauffés  par  les  flammes 
perdues  des  fours  de  réduction. 

Le  grillage  de  la  blende  a pour  but  de  ramener  ce  sulfure  à l'état 
d'oxide  ; il  est  très  rare  qu’on  y arrive  en  une  seule  opération  : ordinai- 
rement on  fait  d’abord  subir  à la  blende  en  morceaux  un  premier  gril- 
lage |xmr  la  déaigréger  et  chasser  la  plus  grande  partie  du  soufre  qu'elle 
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conlienl.  Ce  grillage  s'exécute , suit  dans  des  fours  à réverbère  chauffés 
au  bois , à la  houille  ou  à flammes  pcnlues,  soit  dans  des  fours  coulants 
continus , soit  dans  des  fourneaux  à cuve  à courant  d’air  forcé.  Le  soufre 
contenu  dans  la  blende  permet  de  n’ajouter  du  combustible  qu’au  com- 
mencement de  la  mise  en  feu  ; en  chargeant  les  fours  avec  la  blende  et  un 
peu  de  nitre,  on  peut  employer  le  mélange  gazeux  qui  se  dégage  au  gueu- 
lard, jK)ur  la  fabrication  de  l’acide  sulfurique.  La  blende,  grillée  une  fois, 
est  ünement  pulvérisée  et  grillée  de  nouveau  dans  un  four  à réverbère, 
qui  est  ordinairement  chauffé  par  les  flammes  jierdues  du  four  de  ré- 
duction. 

Le  minerai  étant  ramené  par  le  grillage  ou  la  calcination  à l’état 
d'oxide,  est  mélangé  avec  son  volume  d’escarbilles  de  coke  ou  de  houille 
sèche  grossièrement  concassée,  puis  chargé  dans  les  vases  ou  s’opère  la 
distillation. 

M«lbo4e  anlatw. 

En  Angleterre,  le  four  de  réduction  a la  forme  d’un  four  de  cristal- 
lerie circulaire  ; on  charge  le  rainerai  dans  des  pots  ou  creusets  placés 
sur  une  banquette  au  milieu  de  laquelle  se  trouve  le  foyer  (pl.  29,  fig.  k). 
La  voûte  porte  des  ouvertures  qui  servent  pour  l’enfouniement  des 
pots.  Le  fond  de  chaque  pot  est  percé  et  traversé  par  un  tube  en  fer  pas- 
sant par  une  ouverture  pratiquée  dans  la  banquette  ; ce  tube  est  fermé 
avant  la  charge  par  un  tampon  en  bois  qui  se  carbonise  rapidement,  et 
forme  une  sorte  d’éponge  qui  laisse  facilement  passer  le  zinc  en  vapeur, 
tandis  qu’il  relient  tes  matières  chargées  dans  le  pot.  La  charge  termi- 
née, on  ferme  chaque  pot  avec  un  couvercle.  Le  zinc  réduit  distille  et 
vient  se  condenser  en  grappes  dans  le  tube  en  fer  et  dans  une  allonge 
verticale  en  Wle  que  l’on  place  en  dessous.  On  le  fait  tomber  de  temps  à 
autre  avec  une  tringle  de  fer  chauffée  au  rouge.  On  a renoncé  à faire 
plonger  l’extrémité  inférieure  de  l’allonge  dans  une  cuve  d’eau  , paro; 
qu’il  se  produisait  alors  une  plus  grande  quantité  de  poussières  zincifères, 
et  surtout  parce  qu'il  en  résultait,  dans  l’intérieur  du  pot,  une  pression 
qui  retardait  le  dégagement  des  vap>eurs  de  zinc  et  tendait  à tes  chasser 
dans  l’intérieur  du  fourneau  par  les  fissures  du  pot  ou  de  son  couvercle. 

Un  four  de  six  pots  produit  150  kilogrammes  de  zinc  par  vingt-quatre 
heures. 

M«tho4e  belfv. 

fours  de  rétluction  généralement  usités  en  Belgique  ont  la  forme 
d’un  prisme  rectangulaire  surmonté  d'un  Iwrccau  cylindrique  (pl.  .10, 
lig.  1 et  2)  ; ils  renferment  ordinairement  huit  rangées  de  cornues  cylin- 
diiqucs;  les  sept  premières  rangées  sont  de  six  cornues  et  la  dernière  est 
de  quatre , en  tout  quarante-six  cornues  par  tour;  les  cornues  sont  pla- 
cé-es  dans  le  four  de  manière  à présenter  une  inclinaison  de  1/5  à 1/6  de 
l'arrière  à l’avant.  On  ferme  l'ouverture  di*s  cretesets,  d’abont  par  des 
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tubes  en  fonte  coniques , puis  par  des  allonges  en  tôle  que  l'on  cni- 
inancbe  sur  l’extrémité  des  tubes  en  fonte.  Chaque  opération  dure  vingt- 
quatre  lieurcs;  pendant  ce  temps  on  fait  quatre  coulées  en  enlevant  seu- 
lement les  allonges,  et  raclant  avec  une  curette  les  tubes  en  fonte , pour 
faire  tomber  dans  des  poches  en  tôle,  le  zinc  qui  s’est  condensé  à la  base 
<les  tubes  en  fonte,  et  que  l’on  coule  dansdes  liiigotières.  Plus  la  tempé- 
rature est  élevée,  plus  le  rendement  en  zinc  est  considérable,  toutes  choses 
étant  égales  d’ailleurs.  Chaque  four  produit  moyennement,  par  vingt- 
(|uatre  heures  , 300  kilog.  de  zinc , et  25  kilug.  de  |Kius.siëres  zincifères- 
Une  charge  se  compose  de  500  kil.  de  calamine  et  de  250  kil.  de  char- 
bon , ce  qui  fait  à peu  près  un  volume  égal  des  deux  matières. 

La  casse  des  creusets  est  toujours  considérable  ; un  fourneau  marche 
bien,  quand  il  ne  consomme  que  quatre  ou  cinq  creusets  par  vingt-quatre 
heures.  La  confection  df»  creusets  doit  être  tri^s  soignée  : leur  pâte  se 
compose  de  parties  égales  de  terre  cuite  et  de  terre  crue  ; un  mélange 
inégal , une  dessiccation  trop  rapide , rendent  les  creusets  poreux , et  font 
qu’ils  se  recouvrent  extérieurement , pendant  l’opération , d’une  croûte 
cristalline  d’oxide  de  zinc  qui  intercepte  en  quelques  points  le  passage 
de  la  flamme  : on  dit  alors  que  les  creusets  fleuritsenl.  Ces  creusets  pro- 
duisent peu  de  zinc  et  nuisent  au  travail  des  autres  ; on  doit  s’empresser 
(le  les  remplacer  par  de  nouveaux  creusets. 

Méthode  Bllétlenae. 

En  Silésie  la  réduction  s’opère  dans  des  espèces  de  moufles  reposant  à 
plat  sur  les  deux  côtés  du  four  de  réduction,  dont  le  milieu  est  occupé 
par  le  foyer  (pl.  29,  fig.  1).  Ces  moufles  sont  accolées  deux  par  deux,  et 
placées  sous  de  petites  voûtes  recoupant  à angle  droit  la  voûte  qui  règne 
sur  le  foyer.  Près  de  la  partie  antérieure  de  chacune  de  ces  voûtes  secon- 
daires, se  trouve  une  ouverture  communiquant  avec  les  cheminées, 
qui  permet  de  régulariser  l’appel  et , par  suite , de  distribuer  la  cha- 
leur dans  l’intérieur  du  four.  Les  fours  de  réduction  renfcrment  en  gé- 
néral cinq  moufles,  et  sont  accolés  deux  par  deux  ; les  flammes  perdues 
se  trouvent  utilisées  pour  la  refonte  du  zinc , la  calcination  ou  le  grillage 
du  minerai  et  la  cuisson  des  moufles. 

Le  devant  de  chaque  moufle  est  fermé  par  une  pla(|ue  d’argile  cuite 
présentant  deux  ouvertures  : l’une,  inférieure,  par  laquelle  on  enlève  les 
résidus,  et  que  l’on  tient  habituellement  bouchée  avec  une  petite  plaque 
d’argile  ; l’autre,  supérieure,  qui  reçoit  l’allonge  horizontale  en  terre  ou 
boUe,  à laquelle  on  adapte  ensuite  une  seconde  allonge  verticale  nommée 
pot.  On  a obtenu  dans  ces  derniers  temps  un  rendement  plus  considérable 
en  adaptant  aux  fours  .silésiens  le  mode  de  condensation  des  fours  belges. 
Lu  charge  est  opéré»  au  moyen  d’une  cuiller  demi-cylindri(iue  qu’on  in- 
troduit à travers  lu  partie  horizontale  de  la  moufle;  aussitôt  apri>s.  on 
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bouche  l’ouveilure  de  cette  allonge  avec  une  plaque  de  teiTe  cuite  qui  est 
lutée  avec  de  l'argile;  on  ferme  ensuite  le  devant  des  embrasures  avec 
une  |H>cte  mobile  formée  d'un  üb&s.sis  en  fonte  et  d'un  treillis  en  fli  de 
fer,  que  l'on  garnit  de  jx'tits  morceaux  de  briques  et  d’argile;  au  milieu 
de  cette  porte  s’en  trouve  une  autre  plus  petite  qui  sert  à introtlaire  un 
ringard  pour  déboucher  l’allonge  horizontale  (juand  elle  est  obstruée  (ce  qui 
arrive  rarement),  et  surtout  à refroidir  les  allonges  quand  elles  sont  trop 
chaudes.  Une  heure  après  le  chargement,  le  zinc  commence  il  tomber  en 
goutteletbs,  et  il  se  dégage  d’abondantes  vapeurs  que  l&s  ouvriers  en- 
flamment au  moyen  d’une  barre  de  fer  chaulTéc  au  rouge;  il  en  résulte 
une  certaine  perte  en  zinc,  mais,  sans  cette  précaution,  la  seconde 
allonge  resterait  froide  et  s’obstruerait  très  facilement;  et  encore,  il  est 
nécessaire  de  déboucher  de  temps  en  temps  l’allonge  au  moyen  d’une 
tige  de  fer  recourbée  à angle  droit.  Chaque  opération  dure  vingt-quatre 
heures  et  produit,  par  four  de  20  moufles,  180  kil.  de  zinc  environ.  On 
n’enlève  les  résidus  que  tous  les  trois  jours. 

Le  zinc  brut  obtenu  est  refondu  dans  des  ])ots  en  terre  chauffés  à 
flammes  perdues,  et  coulé  en  lingots. 

Uuellequesoitia  méthode  employée  pour  rtnluire  les  minerais  de  zinc, 
un  consomme  de  6 à 8 parties  de  houille  pour  une  partie  de  zinc  brut 
obtenu  avec  des  minerais  remiant  25  à 30  p.  100  de  zinc. 


LAmiDase  do  lise. 


Le  zinc  destiné  au  laminage  est  d’abord  purilié  par  une  fusion  ; on  le 
puise  ensuite  avec  une  poche  et  on  le  coule  dans  des  lingotières.  Les  cou- 
ches supérieures  sont  les  plus  pures;  les  couches  inférieures  où  le  plomb 
et  le  fer  se  sont  concentrés  sont  impropres  au  laminage,  et  donnent  du 
zinc  qni  est  employé  au  moulage,  a la  fabrication  des  couleurs  à base  de 
zinc,  etc.  Cette  refonte  se  fait  quelquefois  dans  des  pots  en  fonte,  mais  il  est 
mieux  de  l’opérer  dans  des  fours  a léverbère  ; ces  fours  n’ont  qu’une  porte 
placée  sous  la  chemimie  et  à l’opposé  de  la  grille;  on  charge  leslingots  de 
zinc  brut  près  de  l'autel,  et  le  zinc,  au  fur  et  a mesure  qu'il  fond , coule 
sur  la  sole  et  vient  se  rassembler  dans  le  bassin  de  rt'cepiion  placé  devant 
la  porte  de  travail  ; on  le  puise  dans  ce  bassin  pour  le  couler  dans  les  lin- 
gotières; la  température  doit  être  aussi  basse  que  possible. 

Le  réchaufl’age  des  lingots  et  des  feuilles  de  zinc  s’exécute,  soit  dans 
des  fours  dormants  analogues  à ceux  qu'on  emploie  pour  la  télé  , soit 
dans  des  fours  à réverbèi-e  chauffés  par  les  flammes  perdues  du  four  à 
refondre  le  zinc.  Le  laminage  ne  |>eut  se  faire  qu’à  une  températuie 
dont  les  limites , très  rapprochées , sont  comprises  entre  120  et  150  degrés. 
En  di\à  et  au-dela  de  celte  tfanpérature  , le  zinc,  devient  crissant. 


Digitized  by  Coogic 


BSÜAI  D'rN  MINERAI  DE  ZINC. 


Le  zinc  est  employé  pour  toitures,  gouttières,  tuyaux  de  conduite, 
ornements  repoussés,  objets  de  moulerie , pour  la  construction  des  piles 
voltaïques  , la  fabrication  du  fer  galvanisé , du  laiton,  du  maillechort  ou 
argentan,  du  blanc  de  zinc,  etc. 

ESSAI  d’un  .MtNERAI  DE  ZINC. 

Les  minerais  de  zinc  dont  il  est  utile  de  faire  l’essai  peuvent  être  divi- 
sés en  trois  classes  : 

1°  Les  minerais  de  zinc  dans  lesquels  l'oxide  de  zinc  n’est  pas  combiné 
à la  silice  : la  brucite,  la  frcmklinite,  le  carbonate  de  zinc  anhydre,  Xhydro- 
carbonate  de  zinc,  les  cadmies; 

2*  Les  minerais  de  zinc  dans  lesquels  le  zinc  est  oxidé  et  uni  en  tout 
ou  en  partie  à la  silice  ; la  calamine  électrique , le  silicate  de  zinc  anhydre, 
les  calamines  communes; 

3’  Les  minerais  dans  lesquels  le  zinc  est  combiné  en  tout  ou  en  partie 
avec  du  soufre  : les  blendes , les  mottes  très  zincifères  , les  oxisul/itres. 

Les  minerais  oxides  sont  réduits  par  le  charbon  dans  une  cornue  de 
terre,  dont  le  col  communique  avec  une  allonge  en  verre,  dans  laquelle 
vient  se  condenser  une  j>artie  des  vapeurs  de  zinc  ; la  cornue  doit  être 
chauffée  à la  température  d’un  rouge  très  vif.  Pour  apprécier  la  quantité 
de  zinc  qui  s’est  produite,  on  casse  la  cornue  et  on  détache  le  métal  qui 
adhère  aux  parois  ; on  le  traite  par  l’acide  azotique , ainsi  que  les  frag- 
ments de  la  cornue  qui  peuvent  contenir  du  zinc  ou  de  l’oxide;  on  dissout 
également  dans  l’acide  azotique  le  zinc  qui  s’est  condensé  dans  l’allonge 
en  verre  ; on  évapore  à sec  l’azotate  de  zinc,  et  le  résidu  calciné  au  rouge 
donne  l’oxide  de  zinc.  Le  poids  de  cet  oxide  fait  connaître  la  proportion 
de  zinc  métallique  contenue  dans  le  minerai  ; ce  mode  d’essai  est  assez 
long,  et  ne  présente  |)as  une  grande  exactitude. 

L’essai  d’un  minerai  de  zinc  se  fait  avec  plus  de  facilité  par  la  méthode 
suivante  dans  laquelle  le  zinc  est  dosé  par  différence. 

On  mélange  le  minerai  préalablement  grillé  avec  25  ou  30  p.  100  de 
charbon  ; on  introduit  le  mélange  dans  un  creuset  de  terre  que  l’on 
chauffe  rapidement  au  blanc.  Lorsqu’il  ne  se  dégage  plus  de  vapeurs  de 
zinc,  on  laisse  refroidir  le  creuset,  et  on  grille  le  résidu  pour  brûler 
l’excès  de  chai  bon  et  pour  peroxider  le  fer  ; on  en  détermine  ensuite  le 
poids.  La  différence  entre  le  poids  du  résidu  et  celui  du  minerai  grillé 
représente  la  quantité  de  zinc. 

Lorsque  le  minerai  est  du  silicate  de  zinc,  comme  ce  sel  n’est  pas  ré- 
ductible par  le  charbon,  il  convient  de  le  mélanger  à la  fois  avec  un 
réductif  et  un  fondant;  on  le  chauffe  avec  un  mélange  de  1 p.  de  flux 
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noir  et  t /6  de  cliarbon  ; les  moyens  (l'essiiis  que  nous  avons  donnés  pour 
lesoïides  s'appliquent  alors  au  silicate. 

Les  matières  zincifères  sulfurées  sont  d'abord  soumises  à un  grillage 
complet,  et  réduites  ensuite  par  le  charbon. 

Le  grillage  de  la  blende  demande  d'abord  une  chaleur  ménagée  , afin 
de  ne  pas  agglomérer  la  masse  ; on  doit , vers  la  fin , donner  un  coup  de 
feu  pour  décomposer  le  sulfate  qui  a pu  se  former. 

Nous  ayons  fait  connaître  les  procédés  que  l'on  emploie  ordinairement 
pour  faire  l'essai  d'un  minerai  de  zinc  par  la  voie  .sèche  : mais  nous  de- 
vons ajouter  que  ces  méthodes  ne  comportent  pas  une  grande  présision  , 
et  que  lorsqu'on  veut  déterminer  exactement  la  quantité  de  zinc  con- 
tenu dans  un  minerai , on  doit  doser  ce  métal  par  voie  humide. 


CADMIUM. 

Le  cadmium  a été  signalé  en  1817  par  Stromeyer  dans  ])lusieurs  mi- 
nerais de  zinc,  et  décrit  comme  un  métal  nouveau  par  Hermann , qui  !<* 
trouva  en  1818  dans  un  échantillon  d'oxide  de  zinc  de  Silésie. 

On  ne  connaît  qu'un  seul  minerai  de  cadmium , c'est  le  sulfurt!  qui 
accompagne  ordinairement  les  minerais  de  zinc. 

Le  cadmium  existe  dans  les  poussières  blanches  (cadmies)  qui  s'atta- 
chent à la  partie  supérieure  de  certains  hauts  fourneaux,  et  qui  sont  un 
mélange  d'oxide  de  zinc  et  d'oxide  de  cadmium. 

Ce  métal  est  d'un  blanc,  légèrement  bleuâtre;  il  ressemble  beaucoup 
à l'étain  ; il  est  brillant  et  peut  prendre  un  très  beau  poli  ; il  est  mou,  très 
flexible,  se  laisse  limer  et  couper  facilement.  Il  parait  plus  tenace  que 
l'étain,  et  fait  entendre,  comme  ce  métal , un  cri  particulier  quand  on 
le  ploie  : il  est  malléable  et  ductile  : on  peut  le  réduire  eu  feuilles  minces 
et  en  fils  très  déliés.  Si  les  mines  de  cadmium  étaient  plus  abondantes,  elles 
donneraient  un  métal  dont  l'industrie  tirerait  un  parti  fort  avantageux. 

Le  cadmium  est  très  fusible  ; il  fond  bien  au-de.ssous  du  rouge,  et  dis- 
tille à une  température  moins  élevée  que  le  zinc.  Ses  vapeurs  n'ont  pas 
d'odeur.  Il  cristallise  facilement  en  uctatxlres  réguliers;  lorsqu'il  a été 
fondu , et  qu'on  le  laisse  refroidir  lentement , il  présente  à sa  surface 
l'apparence  de  feuilles  de  fougère.  Sa  densité  est  de  8,604  : quand  ce 
métal  a été  écroui , sa  densité  devient  8,69. 

Ce  métal  est  aussi  oxidable  que  l'étain  : quand  on  le  chauffe  à l'air,  il 
brûle  et  se  transforme  en  un  oxide  qui  est  d'un  jaune  brun.  L'oxidabilité 
du  cadmium  étant  beaucoup  plus  grande  que  celle  du  zinc,  on  comprend 
que  l'oxide  de  cadmium  doive  se  concentrer  dans  les  premiers  produits 
de  la  calcination  à l'air  du  zin<-  contenant  du  cadmium. 
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Les  acides  sulfurique,  clilurhydrique,  azotique,  acétique,  dissolvent  In 
cadmium,  dégagent  de  l'hydrogène,  et  produisent  des  sels  incolores,  qui 
ne  sont  pas  décomposés  par  l'eau. 

L'acide  sulfureux  en  dissolution  dans  l'eau  attaque  rapidement  le  cad- 
mium, sans  dégagement  de  gaz  ; il  se  forme  dans  cette  réaction,  d’après 
MM.  Fordos  et  Gélis,  un  mélange  de  sulfate  et  de  sulfure  de  cadmium. 

Les  alcalis  oxident  facilement  le  cadmium  sous  l'influence  de  la  cha- 
leur. 

0.\IDE  DE  CADMIUM.  CdO. 

Quelques  chimistes  (lensent  que  la  ]>ellicule  grise  qui  se  forme  à la 
surface  du  cadmium  exposé  à l'air  liumide , est  un  .sous-oxide  qui  aurait 
pour  formule  : CdH);  mais  le  seul  oxide  de  cadmium  qui  puisse  se  com- 
biner aux  acides,  est  le  protoxide  CdO.  On  l’obtient  à l’état  d’hydrate 
blanc  et  gélatineux  en  décomposant  un  sel  de  cadmium  par  un  excès  de 
])otassc  ou  de  soude.  Cet  hydrate  perd  facilement  son  eau  lorsqu'on  le 
chauffe  et  devient  brun. 

D’après  M.  Nicklès,  le  monohydrate  d’oxide  de  cadmium , CdO, HO, 
peut  être  préparé  par  une  méthode  semblable  à wlle  qui  a été  décrite 
pour  la  préparation  de  l’hydrate  de  zinc  cristallisé. 

On  obtient  l’oxide  de  cadtnium  aidiydre  en  chauffant  le  cadmium 
dans  l’air  ou  dans  l’oxigène.  Cet  oxide  est  jaune,  brun  ou  noir,  selon  qu’il 
a été  plus  ou  moins  calciné.  Il  est  quel({uefois  cristallisé  en  aiguilles  pur- 
purines, opaques  et  groupées  en  forme  de  rayons.  Sa  densité  est  de  8,13. 
Il  est  infusible  et  fixe  ; il  est  réduit  par  le  charbon  à une  température 
peu  élevée  ; on  peut  préparer  facilement  le  cadmium  par  la  distillation 
d’un  mélange  de  cet  oxide  et  de  charbon. 

CAB.ACTÈRES  DES  SEI.S  DE  CADMIUM. 

La  plupart  des  sels  de  cadmium  sont  solubles  dans  l’eau  ; ils  sont  in- 
colores. Leur  saveur  est  métalliciue  et  désagréable.  Une  lame  de  zinc 
plongée  dans  leur  dissolution  en  précipite  le  cadmium.  Ces  sels  se  re- 
connaissent aux  caractères  suivants  ; 

Potaue  et  soude.  — Précipité  blanc  d’oxide  hydraté,  insoluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc  d’oxide  hydraté,  très  soluble  dans  un 
excès  de  réactif. 

C arbonate  de  potasse,  de  soude,  ou  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc  in- 
.solûble  dans  un  excès  de  réactif,  se  formant  même  dans  une  liqueur 
<|ui  contient  beaucoup  de  chlorhydrate  d'ammoniaque. 

Bicarbonate  de  potasse.  — Piécipité  blanc  accom|)agné  d’un  dégage- 
ment d'acide  carbonique. 
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PJinufiliaie  di;  soude.  — Précipité  blanc  de  pliosphate  de  cadmium. 

.\cide  oxalique.  — Précipité  blanc  qui  se  forme  immédiatement:  ce 
précipité  est  soluble  dans  l'ammoniaque. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Pn'cipité  blanc  faiblement  jaunâtre  de 
’yanoferrure  de  cadmium,  soluble  dans  l’acide  chlorliydrique. 

CynnofeiTide  de  potassium.  — Précipité  jaune  soluble  dans  l’acide 
chlorhydrique. 

Infusion  de  noix  de  galle.  — Pas  de  précipité. 

Sidfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  jaune  de  sulfure  de  cadmium, 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif  et  inalU'rable  à l’air. 

Acide  sulfliydrique.  — Précipité  jaune  de  sulfure,  quel  que  soit  l’état 
de  la  dissolution.  G;  caractère  est  l’un  des  plus  importants. 

Les  sels  de  cadmium  sont  très  faciles  à reconnaître  au  chalumeau. 
liOrsqu’on  les  chauffe  à la  flamme  intérieure,  avec  du  carbonate  de  soude, 
l’oxide  se  réduit,  le  métal  se  vaporise  et  s’oxide  de  nouveau  à l’air  en 
déposant  sur  le  charbon  un  anneau  rougeâtre. 

CHLORURK  DF.  C.SDHIUM.  CdCI. 

IjC  chlorure  de  ejidmium  préparé  en  dissolvant  le  cadmium  dans  l’a- 
cide chlorhydrique,  cristallise  en  petits  prismes  rectangulaires  à quatre 
pjins  qui  sont  hydratés , solubles  dans  l’eau , et  efflorescents  dans  un  air 
sec.  Ce  sel  perd  par  la  cbaleur  son  eau  de  cristallisation , se  fond  un  peu 
au-dessous  du  rouge  , et  se  sublime  en  paillettes  brillantes  à une  tempé- 
rature élevée. 

Le  chlorure  de  cadmium  forme  des  sels  doubles  avec  les  chlonires  des 
métaux  alcalins  et  le  chlorhydrate  d’ammoniaque.  Il  absorbe  directe- 
ment trois  équivalents  de  gaz  ammoniac.  ; sa  dissolution  dans  l’animonia- 
que  liquide  laisse  déposer  des  cristaux  qui  ont  pour  formule  CdCl,AzlP. 

Le  bromure  et  Viodure  res.semblent  au  chlorure,  et  sont  sans  aucune 
application. 

SULFÜRK  DE  CADMIl'M.  CdS. 

On  obtient  le  sulfure  de  cadmium  en  précipitant  un  sel  de  cadmium 
par  l’acide  sulfhydrique  ou  par  un  sulfure  soluble.  Il  présente  une  belle 
couleur  jaune  qui  le  fait  quelquefois  employer  dans  la  peinture  à l’huile. 
Il  est  pulvérulent,  insoluble,  insipide,  fusible  au  rouge,  et  cristallise 
par  le  refroidissement  en  lames  micacées  d’une  couleur  citrine.  Lorsqu’on 
le  chauffe,  il  prend  une  couleur  rouge  cramoisi  et  rt‘devient  jaune  à me- 
sure qu’il  se  refroidit. 

Les  acides  faibles  n’attaquent  pas  sensiblement  le  sulfure  de  cadmium; 
l’acide  chlorhydrique  concentré  le  dissout  avec  dégagement  d’hydrogène 
sulfuré. 

la'  sulfure  de  cadtnium  natif  se  ph’sciite  en  prismes  Iwxagones  terminés 
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par  des  pyramides.  Sa  couleur  est  d’un  jaune  clair;  sa  densité  est  de  4,8. 
Il  n’est  pas  volatil.  On  peut  préparer  un  sulfure  de  cadmium  semblable 
au  sulfure  natif,  en  fondant  un  mélange  de  soufre  et  d’oxide  de  cad- 
mium : 2CdO  + 3S  = SO’  + 2CdS. 

AZOTATE  DK  CADMIUM.  CdO,AzO*. 

Ce  sel  est  blanc,  très  soluble  dans  l’eau  et  même  déliquescent  ; il  cris- 
tallise en  petits  prismes  qui  contiennent  quatre  équivalents  d’eau.  On  le 
prépare  en  traitant  le  cadmium  par  l’acide  azotique,  qui  attaque  ce  métal 
avec  une  grande  énergie. 

SULFATE  DE  CADMIUM.  CdO,SO*,4HO. 

Ce  sel  est  incolore,  très  soluble  dans  l’eau  ; il  cristallise  en  gros  pris- 
mes droits  rectangulaires,  contenant  25,5  pour  cent  d’eau  ou  quatre  équi- 
valents. Soumis  à l’action  de  la  chaleur,  il  penl  toute  son  eau  de  cristal- 
lisation sans  se  fondre , dégage  une  partie  de  .son  acide , et  se  trans- 
forme en  un  sous-sulfate  ([u’une  température  rouge  décompose  complète- 
ment en  acide  sulfureux,  en  oxigène  et  en  oxide  de  cadmium. 

Le  sulfate  de  cadmium  anhydre  absorbe  directement  trois  équivalents 
d’ammoniaque. 

On  prépare  le  sulfate  de  cadmium  en  dissolvant  le  métal , l’oxide  ou  le 
carbonate  de  cadmium  dans  l’acide  sulfurique. 

CAEBO.NATE  DE  CADMIUM. 

Ce  corps  est  blanc , pulvérulent,  anhydre,  facilement  décomposable 
par  la  chaleur;  on  le  prépare  par  double  décomposition  en  traitant  par 
un  carbonate  soluble  un  sel  de  cadmium  en  dissolution  dans  l’eau. 

L’oxide  de  cadmium  attire  l’acide  carbonique  de  l’air,  et  se  change  |>eu 
à peu  en  carbonate. 

PHOSPHATE  ET  BORATE  DE  CADMIUM. 

Ces  sels  sont  presque  insolubles  dans  l’eau.  On  peut  les  préparer  par 
double  décomposition. 

EXTRACTION  DU  CADMIUM. 

Lorsqu’on  soumet  à la  distillation  un  mélange  de  minerai  de  zinc  cad- 
mifère  et  de  charbon,  le  cadmium,  étant  plus  volatil  que  le  zinc,  distille 
le  premier  et  se  rend  dans  les  condensateurs.  En  fractionnant  les  produits 
de  cette  distillation,  on  peut  obtenir  un  alliage  tivs  riche  en  cadmium, 
l’our  retirer  ensuite  ce  dernier  métal , on  dissout  l’alliage  de  zinc  et  île 
cadmium  qui  contient  presque  toujours  du  cuivre , dans  l’acide  sulfu- 
rique ou  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  on  en  précipite  le  cadmium  par 
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un  excès  d'acide  sull'liydrique.  Le  sulfui'e  de  cadmium  est  lavé  et  repris  < 
par  l’acide  clilorhydrique  cxincciitré  qui  le  dissout.  Après  avoir  ctiassé 
l’excès  de  cet  acide  par  l’évaporation , on  verse  dans  la  dissolution  du 
carbonate  d’ammoniaque  en  excès  ; ce  réactif  forme  du  carbonate  de 
cadmium  insoluble  et  redissout,  à l’état  de  carbonates,  le  cuivre  et  môme 
le  Einc  qui  ont  été  précipités  par  l'hydrogène  sulfuré.  Iji  carbonate  de 
cadmium  est  calciné,  puis  mêlé  à du  noir  de  fumée  ; on  porte  le  mélange 
au  rouge  dans  une  cornue  de  grès  ou  de  porcelaine , et  il  se  forme  des 
vapeurs  de  cadmium  qui  se  condensent  dans  le  col  de  la  cornue. 

Les  dis.solutions  de  cadmium  précipitées  par  le  zinc  donnent  un  dép<U 
cristallin  de  cadmium  métallique  ; mais  ce  métal  ainsi  préparé  retient 
toujours  du  zinc 

La  plus  grande  partie  du  cadmium  qu’on  trouve  dans  le  commerce 
des  produits  chimiques,  vient  des  usines  de  zinc  de  la  Silésie. 


NICKEL. 

La?  nickel  est  d’un  blanc  d’argent  quand  il  ne  contient  pas  de  cobalt.  Il 
est  inalhirable  à l’air , ductile  , malléable , et  presque  aussi  réfractaire 
que  le  manganèse.  Le  charbon  en  s’unissant  au  nickel  en  augmente  la 
fusibilité.  Sa  densité  est  de  8,279;  elle  devient  8,666  quand  ce  métal  a 
été  forgé.  Le  nickel  est  inagnétuiue  ; une  température  de  S50»  suffit  pour 
lui  faire  perdre  cetU;  propriété.  Le  nickel,  préalablement  chauffé,  brûle 
dans  l'oxigène  comme  le  fer  ; il  se  dissout  lentement  dans  les  acides  sul- 
furique, chlorhydrique  et  azotique. 

Si  les  mines  de  nickel  étaient  abondantes,  ce  métal  serait  employé 
dans  l’industrie  , parce  qu’il  jouit  de  toutes  les  propriétés  qui  peuvent 
rendre  un  métal  utile;  on  le  fait  entrer  dans  la  composition  d’un  alliage 
imitant  l’argent,  que  l’on  nomme  jMckfong,  et  qui  sera  décrit  en  traitant 
dis  alliages  de  cuivre. 

OXIDKS  DE  MCKEL. 

Le  nickel  forme  avec  l’oxigène  les  composés  suivants  : 


t*roloxidc NiO  ; 

Sesqul-oxide  ....  XiW  ; 
l’croxide.  Coni|K)silion  incuunue. 


PROTOXIDE  DE  NICKEL.  NiO. 

On  obtient  cet  oxide  à l’état  d’hydrate  en  précipitant  un  sel  de  nickel 
par  un  excès  do  potasse  ou  de  soude. 

Le  carbonate  de  nickel,  dissous  dans  un  excès  d’ammoniaque,  laisse 
déposer  par  l’évaporation  une  poudre  verte  cristalline,  qui  a pour  com- 
position : NiO, HO. 
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L’oxiilc  de  nickel  anhydre  s’obtient  par  lu  calcination  de  l'azotate  ou 
de  riiydrocarbonate  de  nickel.  Il  contient  ordinairement  une  petite  ((uan- 
tité  de  sestiui-oxide  dont  un  p»îut  le  débarrasser,  suivant  M.  Erdinaiin, 
en  le  soumettant  à 100“  environ,  à un  courant  d’hydrogène. 

Cet  oxide  a une  couleur  d’un  gris  cendré  (|uand  il  est  anhydre  ; son  hy- 
drate est  toujours  d'un  vert  pomme  ; il  n’est  pas  magnétique  ; il  est  inso- 
luble dans  la  {Mitasse  et  lu  soude , mais  il  se  dissout  à l’état  hydraté  dans 
rammonia({ue,  et  forme  une  lii|ueur  d’un  beau  bleu.  La  poUiss*?,  la  ba- 
ritc  et  la  strontiane  précipitent  l’oxide  de  nickel  de  cette  dis-solution. 

L’oxide  de  nickel  peut  être  précipité  dans  certains  cas  par  l’ainmo- 
niaque  ; ainsi  lors<ju’on  verse  un  excès  d'amnioniaciue  dans  un  sel  de 
nickel  qui  contient  d’autres  sels  métalliques,  il  se  forme  un  précipité  qui 
retient  toujours  du  nickel.  On  ne  doit  donc,  pas  employer  l’ammoniaque 
pour  séparer  complètement  l’oxide  de  nickel  dos  autres  oxides  insolubles 
dans  ce  réactif. 

L’oxide  de  nickel  jieut  se  combiner  avec  un  certain  nombre  d’oxides 
métalliques  ; il  joue  le  rûle  d’acide  avec  les  bases  fortes,  et  le  i-ôle  de  ba.se 
avec  les  oxides  peu  énergiques,  comme  l’alumine,  le  peroxide  de  fer,  eU;. 

Le  jirotoxide  de  nickel  est  ramené  à l’état  de  nickel  métallique  jmr , 
lorsqu’on  le  soumet,  ,6  une  température  rouge,  à l’action  de  l’hydrogène. 

On  obtient  le  nickel  fondu  sous  forme  de  culot,  eu  réduisant  l’oxide 
<le  nickel , au  feu  d’une  bonne  forge  , dans  un  creuset  brasrjué. 

M.  Gentil  a trouvé  à la  surface  d’un  échantillon  de  cuivre  noir  du  pro- 
toxide  de  nickel  cristallisé  en  octaèdres  réguliers,  microscopiques, 
opaques,  d’un  éclat  métallique , non  attirables  à l’aimant , et  d’une  den- 
sité de  5,76.  Ces  cristaux  étaient  inattaquables  par  l’acide  azoti(|uc,  l’a- 
cide chlorhydrique  et  même  l’eau  n'-gale  ; ils  ne  se  dissolvaient  que  diffi- 
cilement dans  l’acide  sulfurique  bouillant. 

SESQUI-OXIDK  DE  MCEEL.  Ni*0®. 

On  prépare  cet  oxide  en  soumettant  l’azotate  de  nickel  à une  calcina- 
tion modérée;  ou  bien  en  faisant  digérer  l’hydrate  d’oxide  denickel  avec 
du  chlore  ou  avec  un  hy[X)chlorite  alcalin.  Lorsqu’on  traite  par  un 
excès  de  chlore  le  carbonate  de  nickel  tenu  en  suspension  dans  l’eau , 
on  obtient  un  précipité  de  sesqui-oxide  et  une  dissolution  qui,  par  l’ébul- 
lition , dégage  du  chlore  et  laisse  précipiter  du  sesqui-oxide  de  nickel 
hydraté , Ni®0>,3H0  ; il  reste  dans  la  liqueur  un  sel  de  protoxide. 

Le  sesqui-oxide  de  nickel  est  noir  ; il  se  décompose  par  la  chaleur  en 
oxigène  et  en  protoxide  de  nickel;  les  acides  sulfurique  et  azotique  le 
dissolvent  en  dégageant  de  l’oxigène , et  produisent  des  sels  de  protoxide 
de  nickel  ; l’acide  chlorhydrique  le  dissout  avec  dégagement  de  chlore  : 
NiO»4-  3HC1  = 3HÜ  +2(NiCI)  -f-Cl. 
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L'flinmoniaquc  décompose  également  le  .sesqui-oxide  de  nickel  ; il  se 
di'gage  de  l'azote , et  le  .sesqui-oxide  est  ramené  à l’état  du  protoxide  : 
3(NiJO>)  + AzH»  = 6NiO  + 3HO+  Az. 

I>e  sesqui- oxide  de  nickel  doit  donc  être  considéré  comme  un  oxide  in- 
différent qui  ne  se  dissout  ni  dans  les  acides  ni  dans  lis  alcalis. 

PBROXIDK  DB  NICREL. 

On  ne  connaît  pas  encore  exactement  la  com|xisition  de  cet  oxide.  Il 
a été  obtenu  par  M.  Thénard  en  arrosant  avec  de  l'eau  oxigémV  de  l’hy- 
drate de  protoxide  de  nickel  ; sa  couleur  est  d’un  vert  .sale  ; il  est  fort 
])eu  .stable. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  MCKEL. 

Les  st'Is  de  nickel  sont  tous  à base  de  protoxide  ; ceux  qui  sont  so- 
lubles ont  une  ladio  couleur  verte.  Les  sels  anhydres  ont  une  teinte 
jaune.  Leur  saveur  est  d’abord  sucrée,  puis  Acre  et  métallique. 

Les  sels  fie  nickel  ont  toujours  une  réaction  acide  ; ils  ne  sont  précipités 
par  aucun  métal  ; ils  présentent  avec  les  réactifs  les  caraclfaxs;  suivants  ; 

Potasse.  — Prtjcipité  vert-pomme,  ne  s’alu'frant  pas  à l’air. 

Ammouinque.  — Précipité  vert,  soluble  dans  un  e.xcès  d’ammoniaque, 
et  pi'Ofluisant  une  liqueur  d’un  bleu  légèrement  violet.  Cette  dissolution 
est  ])rt-cipitf!e  par  la  jxitasse. 

Carbunnte  de  jmtasse.  — Pn'-cipité  vert-jiomme,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif.  Ce  précipité  est  un  carbonatf'  basique  et  hydraté  de  protoxide 
de  nickel. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Préripité  vert-pomme , soluble  dans  un 
excès  de  réactif  ; la  dissolution  est  d’un  bleu  verdAtre. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  d’un  blanc  verdâtre,  insoluble  dans 
un  excès  de  phosphate,  soluble  dans  un  excès  d’acide phosphorique. 

C yannferrurc  de  potassium . — Précipité  blanc-verdâtre. 

C yanoferride  de  potassium.  — PrécipiU'  jaune-vert. 

7'annin.  — Pas  de  précipité. 

Sut  (hydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  légèrement  soluble  dans 
un  excès  do  réactif. 

Acide  ndfhydrique.  — Cet  acide  ne  piécipite  pas  les  sels  acides  de 
nickel,  mais  pnicipite  complètement  l'acétate  ou  les  autres  sels  de  nickel, 
eti  présence  tl’un  acétate  alcalin. 

Tous  les  sels  de  nickel  solubles  sont  décomposables  par  la  chaleur  : le 
sulfate  est  celui  qui  résiste  le  plus  longtemps. 

Les  matières  organiques,  et  principalement  l’afùdo  tartrique,  empêchent 
l’oxide  de  nickel  d’être  précipité  par  les  alcalis  , mais  ne  s’opposent  pas 
à la  précipitation  des  sels  de  nickel  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque. 

Les  acides  étendus  d’eau  ne  dissolvent  le  sulfure  du  nickel  qu’avec  len- 
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leur  et  en  très  faible  quantité  ; aussi  les  sels  de  nickel  acides  sont-ils 
précipités  même  par  une  très  faible  proportion  de  sulfure  alcalin. 

Le  sulfhydrate  d’ammoniaque  dissout  en  partie  le  sulfure  de  nickel 
dont  il  a d'abonl  déterminé  la  précipitation , et  produit  une  liqueur 
foncée  qui  laisse  déposer,  par  son  exp>osition  à l'air , un  nouveau  sulfure 
do  nickel,  insoluble  dans  le  sumiydrate  d’ammoniaque,  et  qui  parait 
être  un  polysulfure. 

Les  sels  de  nickel  sont  précipités  à chaud  par  l’hydrate  de  protoxidc  de 
cobalt.  Les  sulfures  hydratés  de  cobalt  et  de  manganèse  forment,  lors- 
qu’on les  met  en  contact  avec  ces  sels,  un  précipité  de  sulfure  de  nickel. 

Le  cyanure  de  potassium  pnxiuit  dans  les  sels  de  nickel  un  précipité 
soluble  dans  un  excès  de  ce  réactif. 

Les  dissolutions  de  nickel  mises  en  contact  avec  du  zinc  dégagent  de 
l’hydrogène,  et  laissent  précipiter  des  flocons  verts  d’hydrate  de  protoxide 
de  nickel  ; la  dissolution  contient  un  sel  double  de  nickel  et  de  zinc. 

O’aprës  M.  Becquerel,  un  excès  de  zinc  en  poudre  décompose  complè- 
tement le  chlorure  et  le  sulfate  de  nickel,  en  produisant  uti  dégagement 
d’hydrogène,  et  un  précipité  noir  qui  parait  être  du  nickel  ou  un  sous- 
oxide  de  ce  métal. 

DOMSe  dD  nickel. 

On  précipite  toujours  le  nickel  de  ses  dissolutions  à l’état  d’hydrate  de 
protoxide  au  moyen  de  la  potasse  : le  précipité  lavé  et  calciné  donne  du 
protoxide  de  nickel  qui  n’est  pas  altéré  par  la  calcination  au  contact  de 
l'air. 

CnLOnORE  DE  MCKEL.  NiCI. 

Ce  corps  peut  être  obtenu  à l’état  anhydre,  en  faisant  passer  un  cou- 
rant de  chlore  sec  sur  du  nickel  chauffé  au  rouge , ou  en  calcinant  légè- 
rement le  chlorure  hydraté.  Il  est  volatil  et  se  dépose  en  belles  paillettes 
d'un  jaune  d’or  ressemblant  à l’or  miissif;  décomposé  par  l’hydrogène 
dans  un  tube  de  porcelaine , à une  température  rouge , il  donne  une 
masse  cohérente  et  brillante  de  nickel  méhdlique. 

Le  chlorure  de  nickel  anhydre  parait  d’abord  insoluble , mais  il  se  dis- 
sout dans  l’eau  par  une  ébullition  prolongée  ; sa  dissolution  est  d’un 
beau  vert. 

On  obtient  le  chlorure  hydraté  en  traitant  l’oxide  ou  le  carbonate  de 
nickel  par  l’acide  chlorhydrique  : la  dissolution  évaporée  laisse  déposer 
des  cristaux  d’un  vert  émeraude  qui  s’effleurissent  à l'air  et  tombent  en 
déliquescence. 

Le  chlorure  de  nickel  anhydre  absorbe  l’ammoniaque  cl  forme  un  sel 
ammonié  qui , d’après  M.  H.  Rose , a pour  formule  : NiCI,3AzH’.  Ce  sel , 
soumis  à l’action  de  la  chaleur,  se  décompose  et  laissedu  nickel  métallique. 

Le  chlorure  correspondant  au  sesqui-oxide  est  à peine  connu , et  se 
décompose  sous  l’influence  d’une  faible  chaleur. 
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lODL'RE  DE  MCKEL.  Nil. 

Ce  corps  cristallise  avec  6 équivalents  d'eau.  Sa  dissolution  aqueuse, 
évaporée  à siccité  et  légèrement  chaufl'ée,  laisse,  après  avoir  été  repris»; 
par  l'eau,  une  poudre  d'un  rouge  brun  dont  une  partie  se  redissout  dans 
l'iodurc  non  altéré  en  lui  communiquant  une  couleur  d'un  vert  brun 
et  une  odeur  d'iode.  Le  précipité  brun  qui  se  forme  est  un  oxi-iodure 
qui  a pour  formule  N'iI,(Ni0)’,15H0  (M.  Erdmann). 

L'ioilure  de  nickel  peut  se  combiner  avec  l'ammoniaque  comme  le 
chlorure. 

SL’I.FünES  DE  NICKEL. 

Le  nickel  et  le  soufre  se  combinent  directement  par  la  voie  sèche,  en 
produisant  un  dégagement  de  lumière.  Le  sulfure  de  nickel  se  forme 
encore  par  l'action  du  soufre  ou  d'un  mélange  de  soufre  et  de  potasse 
sur  les  oxides  de  nickel,  à une  température  rouge;  il  est  alors  identique 
avec  le  sulfure  de  nickel  natif. 

On  obtient  le  sulfure  de  nickel  hydraté  en  faisant  passer  du  gaz  acide 
sulfliydrique  dans  la  dissolution  d'un  sel  neutre  de  nickel.  Pour  que  la 
précipitation  soit  complète,  M.  Gay-Lussac  a proposé  d'ajouter  à cette 
dissolution  un  excès  d'acétate  de  soude. 

Le  sulfure  de  nickel  hydraté , obtenu  par  la  voie  humide , est  d'un 
jaune  brun  foncé  presque  noir  ; il  est  attaqué  à chaud  par  l’acide  chlor- 
hydrique concentré  et  se.  dissout  en  laissant  dégager  do  l'acide  sulfliy- 
drique. 

D'après  M.  Arfvedson , le  sulfate  de  nickel,  décomposé  au  rouge  par 
un  courant  d'hydrogène , laisse  pour  résidu  un  sous-sulfure  de  nickel 
NiîS. 

11  existe  un  bisulfure  de  nickel  NiS>  qu’on  obtient  eu  calcinant  au 
rouge  sombre  un  mélange  de  carbonate  de  nickel , de  carbonate  de  po- 
tasse et  de  soufre.  La  masse,  après  avoir  été  lavée,  laisse  le  bisulfure  de 
nickel  sous  la  forme  d’une  poudre  d’un  gris  d'acier. 

PHOSPHERE  DE  NICKEL.  Ni®Pll. 

t)n  prépare  le  phosphore  de  nickel  en  traitant  à chaud  le  chlorure 
anhydre  de  nickel  par  l’hydrogène  phosphoré.  Ïjé  phosphore  s’unit  direc- 
tement au  nickel,  à une  température  d’un  rouge  sombre , en  produisant 
une  masse  d’apparence  métallique,  cassante,  d’un  blanc  d’argent. 

AZOTATE  DE  NICKEL,  NiO,AzO*. 

Ce  sel  est  vert,  très  soluble  dans  l'eau,  décomposable  par  la  chaleur, 
et  donne  , suivant  la  température,  du  sesqui-oxide  de  nickel  ou  du  pro- 
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toxide.  On  l’obtient  en  dissolvant  le  nickel  dans  l’acide  azotique.  L’azo- 
tate de  nickel  forme  avec  l’ammoniaque  un  compost':  soluble  qui  a |)our 
formule  : NiO,AzO’,(AzH^)’,HO. 

SULFATE  DE  MCK.EL.  NiO.SO*. 

On  prépare  ce  sel  en  attaquant  le  nickel  par  l’acide  sulfurique  étendu, 
ou  en  dissolvant  dans  cet  acide  l’oxide  ou  le  carbonate  de  nickel. 

Au-dessous  de  15",  le  sulfate  de  nickel  cristallise  en  prismes  rectangu- 
laires à quatre  pans  d’un  vert  émeraude,  contenant  sept  équivalents  d’eau; 
entre  15  et  20”,  ce  sel  affecte  la  forme  d’octaèdres  à base  carrée,  renfer- 
mant six  équivalents  d’eau  de  cristallisation. 

Le  sulfate  de  nickel  cristallisé , exposé  pendant  quelque  temps  à une 
douce  chaleur,  éprouve , d’après  M.  Hitcherlich , une  modification  re- 
marquable; ses  cristaux  perdent  leur  transparence  et  se  changent  en  un 
amas  d’octaèdres  à base  carrée. 

Le  sulfate  de  nickel  est  très  soluble  dans  l’eau,  insoluble  dans  l’alcool 
et  l’éther;  exposé  à l’air,  il  y perd  son  eau  de  cristallisation  en  devenant 
successivement  blanc  et  jaune.  Il  existe  un  sous-sulfate  de  nickel  qu’on 
obtient  sous  la  forme  d’une  poudre  verte,  insoluble  dans  l’eau,  en  pré- 
cipitant le  sel  neutre  en  excès  par  la  potasse,  ou  en  le  calcinant  légè- 
rement. 

sulfate  de  nickel  forme  des  sels  doubles  cristallisables  et  solubles, 
en  s’unissant  aux  sulfates  alcalins.  Le  sulfate  de  nickel  anhydre  absorbe 
3 équivalents  de  gaz  ammoniac , et  produit  un  sel  ammonié  qui  a pour 
formule  NiO,SO*,3AzH’. 

D’après  M.  Erdmann , le  sulfate  de  nickel , traité  par  l’ammoniaque  li- 
quide, donne  naissance  à des  prismes  bleus  rectangulaires  qui  ont  pour 
formule  : NiO,SO»,(AzH‘f  ,2H0. 

CARBONATE  DK  NICKEL. 

Le  carbonate  neutre  de  nickel  n’est  pas  connu.  Le  précipité  vert- 
pomme  qu’on  obtient  en  versant  dans  une  dissolution  d’un  sel  de  nickel 
un  carbonate  alcalin,  est  un  sel  basique  hydraté,  qui  correspond  par  sa 
composition  aux  précipités  qui  se  forment,  dans  des  circonstances  sem- 
blables, avec  les  sels  de  zinc  et  de  cuivre.  Le  carbonate  de  nickel  parait 
se  combiner  en  plusieurs  proportions  avec  le  protoxide  de  nickel  hy- 
draté. 

Le  sous-carbonate  de  nickel  est  soluble  dans  un  excès  de  carbonate 
alcalin  ; chauffé  en  vases  clos  , ce  sel  laisse  un  résidu  de  protoxide  de 
nickel  ; calciné  au  contact  de  l’air,  il  se  change  en  sesqui-oxide.  Il  se 
combine  avec  l’ammoniaque,  et  donne  nais.sance  h un  sel  ammonié. 
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MüNÉRAUX  DE  MCKRL. 


On  distingue  les  espèces  suivantes  parmi  les  minéraux  qui  contiennent 
(lu  nickel  ; 

Oxide; 

.Sulfure; 

Proti>-nrs<'‘niure  Ni.Vs  uu  kuprernickcl , 

Bi-arséniure  NiAs*  ; 

Arséniosulfure  ou  nickel  gris  ; 

.\ntimoniosulfure  ; 

Arst'-niate; 

Arsénite; 

Silicate  ou  pimélitc; 

.\Iliiige  avec  le  fer  ou  fer  inéU'orique. 

KH’KKRMCKEI..  NiAs. 

Ce  corps  est  le  minerai  de  nickel  le  plus  abondant.  Il  est  d’un  gris 
ruugeâtn;  métallique,  ressemblant  au  cuivre;  il  est  amorphe,  très  fra- 
gile; il  répand  l’odeur  d’ail  par  le  choc.  Sa  densité  est  de  7,65.  L’acide 
chlorhydrique  ne  l’attaque  pas;  il  se  dissout  rapidement  dans  l’acide 
azotique  et  l’eau  régale,  et  se  transforme  par  le  grillage  en  snus-arséniate 
de  nickel  vert. 

Le  kupfernickel  est  souvent  mélangé  au  bi-arséniure  de  nickel  <|ui  a 
(lour  formule  : Ni  As*. 

SPEISS. 

On  donne  dans  les  arts  le  nom  de  speisi  à une  substance  trt's  fusible, 
<|ui  s'amasse  au  fond  des  creusets  dans  lesquels  un  fabrique  le  smalt.  Le 
speiss  peut  éli-e  considéré  comme  un  arséniosulfure  de  nickel  : il  con- 
tient environ  49  p.  100  de  nickel,  38  d’arsenic,  8 de  soufre,  et  de  petites 
(luantités  de  cobalt,  de  cuivre  et  d’antimoine  ; on  trouve  quelquefois  le 
speiss  cristallisé  en  octaèclres  à base  carrée  ayant  le  même  aspect  que  le 
kupfernickel.  Le  speiss  sert  en  Allemagne  à l’extitictinn  du  nickel  «jui 
entre  dans  la  composition  du  packfung. 

PIIÉIMIIATION  DU  NICKEL, 

Le  nickel  s’extrait  toujours  du  kupfernickel  ou  du  speiss.  La  sépa- 
ration de  ce  métal  d’avec  l’arsenic  présente  souvent  de  grandes  dif- 
ficultés. On  commence  d’abord  par  réduire  le  minenii  en  poudre,  et 
on  le  grille  à plusieurs  reprises,  soit  seul,  soit  avec  du  charbon,  pour  vo- 
latiliser lajplus  grande  partie  de  l’arsenic.  Il  reste  toujours  après  ces  gril- 
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lages  une  certaine  qimntiti'  d’arsenic  que  l’on  enlève  par  les  niétliodes 
suivantes. 

Premltre  mtUioae  de  M.  Berthler. 

On  grille  d’abord  la  mine  seule  avec  précaution  p>our  qu’elle  ne  fonde 
pas,  puis  on  la  cliaufl'e  avec  du  charbon.  Quand  on  a dégagé  ainsi  le  plus 
possible  d’arsenic , on  fait  dissoudre  le  résidu  dans  l’eau  régale  ; la  li- 
queur est  évaporée  à sec;  on  la  reprend  par  l’eiiu,  et  on  la  précipite  avec 
précaution  par  du  carbonate  de  soude  ; on  obtient  d’abord  un  précipité 
blanc  d’arséniate  d’antimoine;  lors<iue  le  précipité  commence  à s<ï 
colorer,  on  ajoute  dans  la  liqueur  du  perchlorure  do  fer,  et  l’on  y verse 
de  nouveau  du  carbonate  de  soude  ; il  se  forme  alors  de  l’arséniate  de 
|>eroxide  de  fer  qui  est  blanc  ; et  quand  tout  l’arsenic  est  précipité,  on  voit 
apparaître  l’hydrate  jaune  de  peroxide  de  fer.  Loi'sque  la  dissolution  ne 
laisse  plus  déposer  de  précipité  jaune  par  le  carbonate  alcalin , on  est 
certain  qu’elle  ne  contient  plus  que  du  cobalt  et  du  nickel;  en  conti- 
nuant à ajouter  le  carbonate  de  soude,  on  précipite  les  carbonates  de 
cobalt  et  de  nickel  que  l’on  s«'‘pare  l’un  de  l’autre  par  des  méthodes  que 
nous  exposerons  plus  loin. 


DmxItnK  rofUiode  *c  M.  BerUilcr. 


Cette  méthode  consiste  à griller  d’abord  la  mine,  et  à la  mélanger  avec 
du  fer  métallique;  on  fait  dissoudre  le  tout  dans  l’eau  régale;  on  évapore 
a sec;  le  résidu  repris  par  l'eau  laisse  une  grande  ([uantité  d’ars<’>niate  de 
peroxide  de  fer. 

La  liqueur  contient  encore  de  l’arséniate  de  fer,  i|ue  l’on  précipite  par 
une  addition  convenable  de  carbonate  de  soude;  elle  peut  aussi  retenir 
du  cuivre  dont  on  détermine  la  précipitation  au  moyen  de  l’acide  suif- 
hydrique. 

HtUiodeatH.  W«rkl«r. 

Lorsque  l’ai'séniure  de  nickel  est  pur,  on  en  extrait  facilement  le  nickel, 
par  une  méthode  (|ue  l’on  iloit  à M.  Wtrhier,  et  qui  consiste  a chaullér 
au  rouge  sombre,  dans  un  creuset  de  Hesse,  un  mélange  composé  d’une 
partie  d’arséiiiure  de  nickel , de  3 p.  de  carbonate  de  potasse  et  de  3 p. 
de  soufre.  Le  soufre  se  combine  avec  le  nickel , l’ars«;nic  et  le  (>otassium, 
et  il  se  produit  en  même  temps  une  certaine  quantité  de  sulfate  de  po- 
tasse. La  masse  fondue  et  refroidie  est  grossièrement  pulvérisée  et 
traitéti  par  l’eau , qui  dissout  le  sulfate  de  potasse , l’excès  de  sulfure 
de  pot4issium  et  un  sulfo-arséniate  de  potasse,  c’est-à-dire  une  combi- 
naison soluble  de  sulfure  d’arsenic  et  de  sulfure  di*  potassium.  L’eau 
laisse  une  poudre  cristalline,  insoluble,  douée  de  l’éclat  métallique,  qui 
consiste  en  sulfure  de  nickel  complètement  déiwuillé  d’arsenic.  Pour 
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converlir  ce  sulfure  en  sels  de  nickel  purs,  il  suffit  de  le  traiter  par  l’acide 
azotique  ou  par  l’acide  sulfurique  ; on  peut  aussi , par  le  grillage,  le 
transformer  en  oxide  de  nickel. 

•Mlfeoac  «c  M.  UeM«. 

M.  Liebig  a conseillé  d’attatjuer  dans  une  chaudièi'c  de  plomb  l’arsé- 
niurc  de  nickel  j>ar  nn  mélange  de  spath  fluor  et  d’acide  sulfurique.  Il 
se  forme  du  fluorure  d’ars<>nic  qui  est  volatil  ; on  calcine  ensuite  la  masse 
dans  un  creuset,  afin  de  volatiliser  l’excès  d’acide  sulfurique  ; il  reste  un 
sel  de  nickel  ne  contenant  plus  de  traces  d’ars»mic. 


COBALT. 

Ite  cobalt  a été  isolé  en  1733  par  Brandt. 

Il  est  très  difficile  d’obtenir  ce  métal  à l’état  de  pureté;  le  cobalt 
iT.'tient  presque  toujours  des  traces  de  fer,  d’arsenic  ou  de  nickel. 

On  prépare  le  cobalt  métallique , en  réduisant  l’oxide  de  cobalt  par  le 
charbon , ou  en  calcinant  à une  température  élevée  l’oxalate  de  cobalt. 

L’oxide  de  cobalt  peut  être  aussi  rétluit  par  l’hydrogène , et  si  l’opé- 
ration s’est  faite  à une  température  peu  élevée , le  métal  est  pyrophorique 
cnmme  le  fer.  Le  chlorure  de  cobalt  soumis,  au  rouge,  à l’action  de 
l’hydrogène,  donne  de  l’acide  chlorhydrique  et  un  n'sidu  de  cobalt  mé- 
tallique. 

Le  cobalt  peut  être  obtenu  en  culot  ; il  a quelquefois  la  blancheur  de 
l’argent  et  peut  prendre  un  beau  poli.  Sa  cassure  est  à grains  très  fins 
et  ressemble  à celle  de  l’acier.  Sa  densité  parait  être  de  8,6.  Il  est 
magnétique. 

Le  cobalt  est  au.ssi  difficile  à fondre  que  le  fer,  et  il  est  fixe  comme  ce 
dernier  métal.  Il  se  conscr>'e  sans  altération  dans  l’air  et  dans  l’eau  à la 
température  ordinaire  ; mais  il  s’oxide  rapidement  à une  température 
élevée. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  le  dissolvent  lentement  avec 
dégagement  d’hydrogène.  L’acide  azotique  l’attaque  au  contr.iinî  avec 
énergie. 

la;  cobalt  s’unit  directement  au  chlore,  au  soufre,  au  pho.sphore  et  .6 
l’arsenic. 

Il  forme  en  se  conibinant  avec  l’oxigène  les  composés  suivants  ; 

l'roloxide = CoO  ; 

Sesqiil-oxide  . , , . = (^*05  ; 

Oxide  intermédiaire  = Oi^O*  = CoO,f.W; 

Idem = Co«0’  = (CoO)«,t>)JO\ 


sESyn-nXIDE  DK  C.OBAI.T.,  (iSü 

pnoToxmi;  Dii  r.onu.x.  (loO. 

On  obtient  le  protoxidc  di^  cobidl  anhydre  sous  la  forme  d'uiic  poudre 
amoiphe  d’un  vert  olive  foncé , en  calcinant  au  rouge,  à l’abri  de  l’air, 
le  protoxide  de  cobalt  hydraté  ou  le  carbonate  de  cobalt. 

On  prépare  l’hydrate  de  protoxide  en  traitant  un  sel  de  cobalt  par  de 
la  potasse  caustique  ; sa  couleur  est  rose , il  a pour  formule  CoO,HO. 

Le  précipité  bleu  qui  se  forme  lorsqu’on  décompose  les  sels  de  cobalt 
par  un  faible  excès  de  potasse , n’est  pas  de  l’oxide  de  cobalt , comme  on 
l’a  cru  pendant  longtemps , mais  un  sel  basique. 

L’oxide  de  cobalt  chauffé  au  contact  de  l’air  absorbe  l’oxigène  et  se 
transforme  en  oxide  intermédiaire  CoH3*.  L’hydrate  d'oxide  de  cobalt, 
laissé  pendant  quelque  temps  dans  de  l’eau  aérée,  se  cliangc  également 
eu  un  corps  d’un  vert  sale , qui  parait  être  un  hydrate  d’oxide  intermé- 
diaire. 

Le  protoxide  de  cobalt  cliauffé  avec  le  verre  ou  le  borax  produit  des 
teintes  d’un  bleu  très  pur,  qui  résistent  aux  températures  les  plus  élevées 
d’un  four  à porcelaine,  et  forment  une  couleur  au  grand  feu.  Il  suffit  d’une 
trace  de  cet  oxide  pour  donner  une  couleur  bleue  très  sensible.  Le  borax, 
coloré  par  l’o.xide  de  cobalt  et  traité  par  l’eau,  laisse  déposer  un  précipité 
d’un  bleu  foncé. 

L’oxide  de  cobalt  st>  combine  avec  les  alcalis  et  les  oxides  métalliciucs  ; 
lorsqu’on  le  cliautfc  au  creuset  d’argent  avec  de  la  potasse , on  obtient 
une  combinaison  d’un  très  beau  bleu , (jui  se  dticoinpose  par  le  contact 
de  l’eau. 

L’ammoniaque  et  le  carbonate  d’ammoniaque  dissolvent  l’oxide  de 
cobalt  ; la  liqueur  prend  une  teinte  d’un  jaune  rf)Ugeàtre. 

L’oxide  de  cobalt  se  combine  sous  l’influence  de  la  chaleur  av«a‘  la 
magmsie,  l’alumine,  l’oxide  de  zinc  : la  combinaison  d’oxide  de  cobalt 
avec  la  magnésie  est  rose  ; celle  produite  avec  l’alutnine  est  d’un  bleu 
magnifique  ; la  combinaison  de  l’oxide  de  cobalt  avec  l’oxide  de  zinc  est 
d’un  l>eau  vert. 

L’hydrate  de  protoxide  de  cobalt  se  dissout  à l’aide  de  la  chaleur  dans 
un  grand  nombre  de  sels  ammoniacaux  et  en  chasse  l’ammoniaque. 

L’oxide  de  cobalt  est  employé  pour  colorer  le  verre  et  la  imrcelaine  • 
en  bleu. 

SESQIII-OXIDE  DE  COBALT.  Co*0*. 

G-t  oxide  est  noir;  il  peut  être  obtenu  anhydre  ou  hydraté;  il  se  dé- 
compose par  la  chaleur  et  se  transforme  en  oxide  intermédiaire  Co'0<. 
On  obtient,  d’après  M.  Becquerel,  cet  oxide  cristallisé  en  maintenant  le 
]>rotoxide  de  cobalt  pendant  longtemps  en  fusion  avec  de  la  potasse. 

Le  spsqui-oxide  de  cobalt  joue  le  rêle  d’une  Itase  faible  ; il  se  dis.s<iut 

II.  L'R 
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ilans  quchlufs  acides,  surtout  dans  l'acide  act-lique,  et  fonne  dt'sli- 
quwirs  brunes  qui,  par  la  plus  faillie  élévation  de  t»‘m]iérature , déga- 
gent de  l’oxigéne  et  se  traiisforment  eu  sels  de  proloxide.  Le  sesqui- 
oxide  de  œbalt  se  dissout  également  à froid  dans  l’acide  chlorhydrique  ; 
cette  dissolution  se  décompose  par  lu  chaleur  et  dégage  du  chlore. 

L’acide  oxalique  se  combine  avec  le  sesqui-oxide  de  cobalt,  et  produit 
une  liqueur  verte  qui  di'-gagc  de  l'acide  carbonique  lorsqu’on  la  fait 
chaulfer;  la  couleur  que  prend  la  dissolution  e.st  due,  d’après  M.  Winc- 
kelblech,  à un  oxide  intermédiaire  <|ui  reste  uni  à l’acide  oxalique. 

Un  prépare  le  sesqui-oxide  de  cobalt  anhydre  en  soumettant  l’azotate 
de  cobalt  à une  légère  calcination  , ou  en  chaulTant  à l'air,  au  ixiuge 
sombre , le  cobalt  réduit  par  l’hydrogène. 

Un  obtient  cet  oxide  hydraté  en  faisant  passer  un  courant  de  chlore 
dans  de  l’eau  qui  tient  en  suspension  de  l’hydrate  deprotoxideou  du  car- 
bonate de  cobalt;  cet  hydrate  a jxmr  composition  : CoW,HO. 

OXIDES  DK  (;0».\I.T  IXTKllMKDIAinKS. 

L’oxide  de  cobalt  ayant  jiour  formule  Co^>*  est  noir  ; on  le  prépare  à 
l’état  anhydre  en  calcinant  du'  sesqui-oxide  de  cobalt , ou  en  chauf- 
fant au  contact  de  l’air  du  protoxide;  l’hydrate  prend  naissance  lors- 
qu’on expose  de  l'hydrate  de  protoxide  dans  de  l’eau  aérée;  sa  couleur 
est  alors  d’un  vert  sale.  11  peut  se  combiner  avec  l’acide  oxalique  sans 
éprouver  de  décomposition , et  forme  un  sel  qui  est  vert. 

M.  Ueetz  a signalé  dans  ces  derniei-s  temps  l’existence  d’un  nouvel 
oxide  intermédiaire , ayant  pour  formule  ; Go“0',  que  l’on  obtient  en 
chaulVant  à l’air  du  carbonate  de  cobalt.  Il  est  probable  que  les  oxides 
de  cobalt  CoO  et  Co>(b  peuveut  se  combiner  entre  eux  en  plusieurs  pro 
portions. 

C.MI.\CÏÈRES  DES  SELS  DE  COU.tLT, 

la!S  sels  de  cobalt  sont  à buse  de  pi'otoxide  ; dissous  dans  une  grande 
i|uantité  d'eau , ils  sout  d'un  lieau  rose  Heur  de  flécher,  ou  d’un  rouge 
grenat  ; loi-sque  leur  dissolution  est  conceutrw , ils  deviennent  quel- 
quefois bleus.  Les  s»;ls  cristallisés  sont  rouges.  Les  sels  solubles  calcinés 
ou  les  sf;ls  insolubles  seulement  desséchés  peuvent  être  roses,  lilas  , ou 
bleus.  Leur  saveur  est  astringente  et  métallique,  leur  réaction  est  tou- 
jours acide.  Ils  se  reconnaissent  aux  caractères  suivants  : 

httnsse.  — PrécipiU*  bleu  tpii  est  un  sel  basique;  ce  précipité  devient 
rose  par  un  excès  d’alivali , et  prend  une  teinte  d'un  vert  sale  en  se  sur- 
oxidant.  La  prési'nce  des  matières  organiques  empêche  la  précipitation. 

Ammiiiiùvfup.  — Ihvcipitf-  bleu,  devenant  vert  et  se  dis.solvant  ensuite 
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dans  un  eïcès  de  réactif  en  produisant  une  liqueur  d’un  brun  rougefttre. 
Lorsque  cette  dissolution  ammoniacale  contient  un  grand  excès  de  sel 
ammoniac , elle  n’est  pas  pr«'>ci|)itée  par  la  potasse. 

Carbonate  de  polafse.  — Précipité  rouge  de  carbonate  basique. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  rouge,  soluble  dans  le  chlorhy- 
drate d’ammoniaque. 

Phosphate  du  soude.  — Précipité  bleH-^^olet  de  phosphate  de  cohalt. 

.4rsém'a/e  de  soude.  — Précipité  rose  d’arséniate  de  cobalt. 

Cyanuferrure  de  jwtassium.  — Précipité  vert  sale  devenant  gris 
- Cyannferride  de  potassium.  — Précipité  d’un  rouge  fonc*'*. 

Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Sulfhydrate  d’atnmoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif  ; les  matières  organiques  ne  s’opposent  pas  à cette  précipi- 
tation. 

Aeide  ndfhydrique.  — Pas  de  précipité , si  l’acide  du  sel  est  énergique 
et  eu  excès  ; en  présence  d’un  excès  d’acétate  de  soude , les  sels  de  nt- 
balt  sont  complètement  précipités  en  noir  par  l’acide  sulfhydrique. 

Sulfures  solubles.  — Précipité  noir  de  sulfure  de  cobalt. 

Les  sels  de  cobalt  se  reconnaissent  très  facilement  au  chalumeau  ; la 
plus  petite  quantité  colore  en  bleu  le  borax  et  l’alumine. 

DoMfe  do  colMill. 

On  précipite  ordinairement  le  cobalt  de  ses  dissolutions  au  moyen  de 
la  potasse  : il  se  forme  d’abord  un  précipité  bleu  qui  passe  au  vert  an 
bout  de  quel()ues  instants;  la  précipitation  doit  être  faite  à chaud;  le 
précipité  est  lavé  à l’eau  chaude  , desséché  et  pesé. 

Lors(|u’on  veut  obtenir  une  détermination  de  cobalt  très  exacte,  on  ne 
doit  pas  doser  ce  métal  à l'état  de  protoxide;  car  ce  corps,  calciné  au 
(xinlacl  de  l’air,  absorlx?  l’oxigènc  et  éjirouve  des  changements  de  poids 
qui  rendraient  l’analyse  incertaine.  Il  est  mieux  alors  de  prendre  une 
certaine  quantité  de  l’oxide  et  de  le  rtkluire  par  l’hydrogène  dans  une 
petite  ampoule  de  verre , aliii  de  peser  le  cobalt  à l’état  de  métal. 

Si  la  dis.solution  contient  des  sels  ammoniacaux , on  doit  diéom- 
poser  ces  sels  par  un  excès  de  carbonate  de  potasse,  ou  mieux,  précipiter 
le  cobalt  au  moyen  du  sulfhydrate  d’ammoniaque  ; on  lave  le  sulfure 
avec  une  eau  contenant  du  sulfliydrate  d’ammoniaque , on  le  dis.sout 
dans  l’eau  régale,  et  l’on  précipite  l’oxide  de  cobalt  au  moyen  de  la 
potasse. 

CHLOnURE  DE  COBALT.  CoCl. 

On  obtient  le  chlorure  de  cobalt  en  dissolvant  dans  l’acide  chlorhy- 
drique , du  protoxide,  du  sesqui-oxide,  ou  bien  du  carbonate  de  cobalt. 
Sa  dis.solution  *îst  rouge  ; mais  lorsqu’elle  est  très  acide  ou  qu’on  la  chaulfe 
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:ipit'-s  l'avoir  (vmrenliw,  t*llo  deviciil  lileue;  si  el la  prend  une  teinte 
verte  par  la  cuncenlrHÜun,  c’est  (pfelle  contient  de  l’oxide  de  nickel  cm 
(le  l’oxide  de  1er. 

La  dissolution  donne,  par  l’évaporation,  des  cristaux  de  chlorure  do 
cobalt  hydraté,  qui  sont  décomposés  par  la  chaleur  en  acide  chlorhy- 
drique , eu  chloruR'  anhydre  ({ui  se  sublime,  et  en  oxide  de  cobalt. 

La  propriété  que  présente  le  chlorure  de  cobalt  de  devenir  bleu  par  la 
concentration  et  la  chaleur,  le  rend  propre  à la  préparation  d’une  encrr 
l/e  syiiij)al/iie. 

Cette  encre  peut  être  faite  avec  du  chlorare  de  cobalt  pur,  ou  avec 
un  sel  de  cobalt  contenant  une  certaine  quantité  de  fer.  On  obtient 
l’encre  verte  en  dissolvant  1 partie  de  cobalt  gris  ( arséniosulfure  de 
cobalt)  dans  3 parties  d'acide  azotique;  ou  étend  la  dissolution  de  24 
parties  d’eau , et  l’on  y ajoute  du  sel  marin  et  du  chlorhydrate  d’am- 
moniaque. La  liqueur  que  l'on  obtient  ainsi  forme  sur  le  papier  des 
lettres  qui  sont  à peine  visibles  ; mais  lorsqu'on  les  chauffe  légère- 
ment, elles  apparaissent  avec  une  belle  couleur  verte,  et  disparaissent 
[leu  à peu  loi’squ’ou  expose  le  papier  à l’inlluence  de  l’air  humide. 

Du  reste  toutes  les  dis.solutions  métalliques  ou  organiques  qui  se  co- 
lorent sous  l’inllucncc  de  la  chaleur  ou  par  l’action  des  réactifs,  peuvent 
servir  d’ciicrcs  de  symjial/iie. 

Le  chlorure  de  cobalt  anhydre  absorbe  le  gaz  ammoniac  et  forme  un 
composé  qui  a pour  formule  : CoCl,2AzH’. 

Le  sesqui-oxide  de  cobalt  se  dissout  à froid  dans  l’acide  chlorhydrique, 
et  forme  un  sesquichlomre  CoKll*,  qui  .se  décompose  par  la  plus  faible 
élévation  tie  température. 

Sni.FURES  DE  COBALT. 

( )u  connaît  trois  sulfures  de  cobalt  qui  ont  pour  formules  : (’xiS  ; Co’S’ 
et  r.o,Sï. 

l'noTOsui.niRu  de  cobalt.  CoS. 

On  obtient  ce  sulfure  un  chauffant  le  cobalt  ou  ses  oxides  avec  un 
exei's  de  .soufre,  à une  température  rouge.  Ce  sulfure  a un  aspect  cris- 
tallin et  une  couleur  d’un  gris  métallique.  Ou  le  prépare  à l'état  d'hy- 
drate (ai  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfliydrique  dans  une  disso- 
lution d’un  s(d  (le  cobalt  neutn'  ou  d’un  .sel  acide , en  pr('“seuce  de  l’aei'*- 
tate  de  soude. 

Lorsqu’on  soumet  le  sulfate  de  cobalt,  dans  un  tulie  de  porcelaine 
rouge,  à l’action  de  l’hydrogène,  il  se  forme  de  l’eau  , de  l’acide  sulfu- 
reux, et  un  résidu  d'oxisulfure  de  cobalt,  CoS,CoO,  que  les  acides  dé- 
doublent en  oxide  de  cobalt  qui  se  dissout  et  en  sulfure  CoS. 
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SBSQUSILPIJRK  1)K  COlUI.T.  Co*.S*. 

Q;  sulfure  se  rencontre  dans  le  règne  minéral.  Il  <!st  cristallisé  en  oc- 
taèdi'es  d’un  gris  d'acier.  On  l’obtient  en  cliauiïant  entre  250  et  300“  le 
sesqui-oxide  de  cobalt  dans  un  courant  d'acide  sullbvdrique  sec. 

BlStEFtUK  UE  COB.\I,T.  CoS-. 

C/C  corps  .se  forme,  selon  M.  St'ttcrberg,  lorsqu’on  chauffe  dans  une 
cornue  de  verre  un  mélange  d’une  partie  de  carbonate  de  cobalt  et  d'une 
partie  et  demie  de  soufre,  en  prenant  la  précaution  de  ne  pas  élever  la 
température  du  mélange  au-delà  du  terme  où  le  soufre  distille.  Si  la 
chaleur  était  portée  au  rouge,  le  bisulfure  (’iOS*  se  décomposerait  eu 
soufre  et  en  protosulfure  de  cobalt  CoS. 

Le  bisulfure  de  cobalt  est  une  poudre  noire,  amorphe,  insoluble  dans 
les  alcalis  caustiques,  et  très  difficilement  attaquable  par  les  acides;  elle 
se  dissout  cependant  dans  l’acide  azotique  et  dans  l’eau  régale. 

PIIOSPUÜBES  DK  COBALT.  Co*Pll. 

On  prépare  ce  composé  par  un  procé-dé  dont  M.  H.  Rose  s’est  servi 
pour  obtenir  plusieurs  autres  pbospliures  métalliques,  et  qui  consiste  à 
traiter  les  chlorures  anhydres  par  l’hydrogène  phosphoré.  Le  chlorure 
de  cobalt  est  décomposé  , à une  température  peu  élevée,  par  l'hydrogène 
phosphoré  et  transfonné  en  un  composé  qui  a pour  formule  : Co’l’h. 
On  peut  aussi  préparer  ce  phospluire  en  exposant  le  sous-phosphate  de 
cobalt  à un  courant  d’hydrogène  ou  à l'action  du  charbon. 

ARSÉMCRES  DE  COBALT. 

Lorsqu’on  décoinposi’,  à une  température  rouge,  l'arséniale  de  cobalt 
par  le  cluirbon  ou  par  l’hydrogène,  on  obtient  une  masse  blanche,  cas- 
sante, fusible,  douée  de  l’éK-lat  métallique,  ([ui  est  formée  de  38,5  d’ar- 
senic et  de  61,5  de  cobalt  Cette  composition  correspond  à la  formule 
Co’.\s». 

L’arsenic  et  le  cobalt  peuvent  aussi  se  combiner  directement. 

IjH  nature  présente  plusieurs  arséniures  de  cobalt  dont  les  deux  prin- 
cipaux sont,  Co.Vs  et  Ca)*.\s’;  ils  cori'cspondent  aux  deux  oxides  de  co- 
balt. 11  arrive  souvent  que  dans  le  sesqui-arséniure  de  cobalt  naturel,  le 
cobalt  est  en  partie  remplacé  par  du  fer  ou  par  du  nickel.  L’arséniure 
(‘a)*As’ se  décompose  lors(|u’on  le  distille  en  vase  clos;  une  partie  tle 
l’aisamic  se  sublime,  et  il  i-estc  un  arst'aiiure.  fusible  à une  tcmpératuiv 
élevée  , blanc,  cassant,  et  (|ui  n’est  jais  magnélique. 
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AZOTATE  DE  COBALT.  CoO.Azü'. 

Ce  sel  cristallise  en  ja-tits  cristaux  rouges  , déliquescents  ; il  se  décotn- 
|HTse  par  la  clialcur,  comme  tous  les  azotates;  lorsqu'on  le  chauffe  à une 
temiiérature  modénie  , il  pnaluit  du  peroxide  de  cobalt. 

Il  existe  un  azotati'  de  cobalt  basique. 

SliLFATE  DE  COBALT.  CoO,.SO*. 

Le  sulfate  de  cobalt  qui  se  dépose  d'une  dissolution  aqueuse  au-des- 
sous  de  15",  forme  des  cristaux  rouges  semblables,  quant  k la  forme,  k 
ceux  du  sulfate  de  fer,  et  retd'ermant  7 équivalents  d'eau  de  cristillisation 
(Co0,S0J,7ll0). 

Les  cristaux  (|ui  se  forment  entre  15  et  20“  n'ssemblent  au  sulfate  de 
magnésie,  et  ne  contiennent  que  6 équivalents  d’eau.  Ce  dernier  sulfate 
(CoO,SO’,6HO)  forme  das  sels  doubles  cristallisables  avec  le  sulfate  de 
potasse  et  le  sulfate  d'ammoniaque  : 

(CoO.SOJ)  ,(KO,SO^)  ,6110; 

(C/>0,S03),(AZI1MI0,S0T|,6I10. 

On  obtient  le  sulfate  de  cobalt  sans  inélangc  de  sulfate  de  nickel,  en 
traitant  un  minerai  (jui  vient  de  Norwége,  et  (pii  se  conqiose  principa- 
lement de  soufix; , d’arsenic , de  cobalt  et  de  fer.  On  le  réduit  en  une 
poudre  très  line  qu’on  grille  dans  la  moulle  d’un  fourneau  d’essayeur. 
On  y ajoute  de  U'injxs  en  temps  de  [lelitt^s  (piantiuis  de  poussière  de  char- 
bon pour  décompo.ser  les  arséniates,  et  l’on  continue  le  grillage  jusc]u'k 
ce  qu'on  ne  sente  plus  d’o<lenr  alliacée.  Les  métaux  sont  oxidiis  en  partie 
pendant  le  grillage  ; on  les  traite  par  l’acide  sulfurique,  auquel  on  ajoute 
une  pcHite  quantité  d’acide  chlorhydruiue  qui  favorise  leur  dissolution. 
La  liqueur  étendue  d’eau  est  mise  en  ébullition  avec  un  excAs  de  craie 
(pii  précipite  l’oxide  de  fer  ; on  fait  passer  un  courant  de  gaz  acide  sulf- 
hydriipie  k travers  la  dissolution  ; la  liqueur  liltn'x'  abandonne  par  la 
concentration  et  le  refroidissement,  des  cristaux  parfaitement  purs  de 
sulfate  de  cobalt. 

CARBOXATE  DE  COBALT. 

læs  sels  de  cobalt  se  comportent  comme  les  sels  de  nickel,  de  zinc  et 
de  magnésie,  quand  on  les  précipite  jiar  un  carbonate  alcalin  ; il  ne  se 
produit  pas  de  carbonate  neutre  par  double  décomposition  , mais  un  sel 
basique  qui  peut  être  considéré  comme  une  combinaison  de  carbonate 
neutre,  de  cobalt  et  d’oxide  de  cobalt  hydraté. 

D’après  M.  Beetz,  le  protoxidc  de  cobalt  s’unit  en  trois  proportions  dif- 
férentes avec  l’acide  carbonique  et  l’eau. 

1“  Le  précipité  rouge  qu’on  obtient  on  précipitant  k chaud  un  solde 
cobalt  par  un  c.arbonate  alcalin  , a pour  formule  : (Ck>0l*,(Co’)*,4H0. 
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2"  Le  précipité  H’uii  rouge  plus  clair  qui  se  p^xliiit  lors<pi'oii  verse  à 
froid  du  carbonate  de  soude  dans  un  sel  de  cobalt,  a pour  conqaisition  ; 
(Co0)^(C0^)^7H0. 

3"  Si  l’on  fait  iKuiillir  du  carbonate  de  cobalt  avec  du  carbonate  de 
soude,  il  se  forme  une  poudre  d’un  bleu  indigo,  qui  a pour  formule  : 
(CoO)«,COJ,/iHO. 

Ce  dernier  pré'cipité,  lavé  au  contact  de  l’air,  s’oxide  et  devient  verdAtre. 


PHOSPHATE  DE  COIIAI.T. 

Ce  sel  e^t insoluble  dans  l'eau;  il  st? produit  par  double  déœm|>osition, 
et  se  pré<;ipite  avec  une  couleur  d’un  violet  foncé;  on  obtient  une  sub- 
stance bleue  connue  sous  le  nom  de  hlm  Thénard , en  calcinant  au 
rouge  cerise,  i>endunt  une  demi-heure,  dans  nn  creuset  couvert,  une 
partie  de  phosphate  de  cobalt  hntnide  avec  8 (Uirlies  d’alumine  en  gelé**, 
et  en  réduisant  en  poudre  très  fine  le  produit  de  la  calcination. 

ARSIÎMATK  ET  ARSÉAIIT,  DE  C.ORAI.Ï. 

Ces  sels  sont  insolubles  dans  l’eau.  Leur  couleur  est  d’un  beau  ntse; 
ils  se  préparent  par  double  déconq>osition.  La  couleur  de  l’arséniate  de 
cobalt  ne  change  pas  par  la  dessiccation  : une  tcnq)éralure  élevé'o  lui  . 
communique  au  contraire  une  teinte  violette  ou  lilas. 

SIUCATK  DE  COBAI.T.  — SAFRE. 

On  donne  le  nom  de  mfre  k une  combinaison  de  silice  et  d’oxide  de 
cobalt  (jui  sert  k préparer  T azur.  Le  safre  du  commerce  est  un  simple 
mélange  de  cobalt  grillé  et  de  quartz  réduit  en  poudre  fine. 

SMALT  OH  AZHR. 

Le  smalt  est  un  vert  bleu  que  l’on  prépare  en  chauHant  du  minerai  de 
cobalt  grillé  avec,  du  sable  quartzeux  eide  la  potasse. 

L’/iJi/r  est  du  smalt  réduit  en  poudre  impalpable. 

Voici  la  composition  d’un  azur  de  première  (|ualité  : 

Protoxide  de  cohall.  . . I'i,7 

Oxide  de  fer 4,2  ’ 


Oxide  de  plomb 4,7 

AIninine 5,0 

Potasse 14,1 

Silice 34,8 


La  pi-oduction  du  smalt  en  .\llemagne  est  annuellement  d’environ  12 
k 14  mille  quintaux  métriques. 
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Le  cobalt  S!  trouA'e  principalement  dans  les  minéraux  suivants  ; 
ItliiM’ranx  oxigéiiés. 


Minéraux  sulfiirés. 


Minéraux  arséniés. 


( Oxide  pur  ; 

( Oxide  mélangé  à l’oxide  de  manganèsr-, 
é Sulfure; 

■)  Sulfate. 

(Arséniiires  ; 

Arséniosulfiirc,  ou  cobalt  gris  ; 

' j Arséniale  ; 

( Arsénite. 


OXIDK  DU  COIlAI.r. 

O'  minéral  l'st  assez  rare;  on  cite  cepeiidaiit  un  oxide  de  cobalt  man- 
gaiiésifère  qui  se  trouve  près  do  Garitz  en  Lusace  et  tjui  contient  19,4 
p.  100  d’oxide  de  cobalt. 

On  a décxjuvert  riTemment  en  France  et  en  Amérique  des  oxides  de 
manganèse  qui  sont  riches  en  oxide  de  cobalt. 

M.  le  duc.de  Luynes  a constaté  la  présence  de  l’oxide  de  cobalt  datis 
le  grès  tertiîiire  supérieur  de  la  butte  d’Orsay,  près  Paris. 


ABSKMCItUS. 

11  existe  dans  la  nature  plusieurs  arséniures  de  cobalt  qui  stt  trouvent 
mélangés  avec  des  arséniures  et  des  arséniosiilfures  de  fer  et  de  nickel. 

C-es  minéraux  sont  d’un  gris  blanc,  à cassure  grenue  : lorsqu’ils  sont 
cristallisés,  letir  forme  dérive  du  cube. 


ARSÉXIOStJLFLRIÎ  , COBAI.T  GRIS. 

Ce  minéral  est  formé  par  la  combinaison  d’équividenls  égaux  de  bi-ar- 
séniure  et  de  bisulfure  de  cobalt  ; sa  formule  est  : CiO.\s^,CoSî. 

11  ressemble  beaucoup  à rarsémiure  de  cobalt  par  .ses  propriéb-s  phy- 
siques. .Sa  couleur  est  grisâtre;  il  cristallise  en  culics  et  en  octaèdres  rti- 
gulicrs,  d’une  densité  de  6,4. 

Ce  corps  est  inattaquable  par  les  acides  sulfurique  et  cldorbydritiue. 
Le  cobalt  gris  est  le  minerai  de  cobalt  It^  plus  riche  et  le  plus  ixx-licrcbé. 
Le  cobalt  gris  de  Tunaberg  en  Suède  contient  39  p.  IIIO  de  cobalt. 
L’absence  presque  complète  de  nickel  dans  ce  minerai  le  rend  préférable 
à tous  les  autres  pour  l’extraction  du  cobalt. 

On  trouve  quelquefois  a la  surface  des  minerais  de  colxill,  de  l’oxide 
noir  ou  brun  qui  provient  sans  doute  de  leur  altération  à l’air.  Le  cobalt 
arsenical  est  recouvert  as.sez  souvent  d’ai-sjniiate  de  cobtdt  d’une  cou- 
leur rose  Heur  de  i>écher  qui  passe  au  rouge  cramoisi. 
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Pour  extraire  le  cobalt  par  le  procédé  de  M.  Wœhler,  on  fait  fondre 
une  partie  de  cobalt  arsenical  avec  3 p.  de  soufre  et  3 p.  de  carbonate  de 
potasse  ; il  se  forme  une  combinaison  soluble  de  sulfure  d’arsenic  et  de 
sulfure  de  potassium  qu’on  enlève  par  des  lavages , et  il  reste  un  résidu 
insoluble  de  sulfure  de  cobalt  pur.  Ce  deniier  sulfure  est  fondu  une  se- 
conde fois  avec  du  charbon  et  du  sulfate  de  potasse,  et  soumis  ensuite  à 
un  grillage  qui  le  rend  soluble  dans  les  acides  sulfurique  et  clilorhy- 
drique.  Les  oxides  de  fer  et  de  cuivre  sont  enlevés  par  les  méthodes  qui 
ont  été  décrites  en  traitant  du  nickel. 

M.  Liebig  conseille  de  calciner  le  cobalt  arsenical  grillé , avec  trois 
fois  son  poids  de  bisulfate  de  potasse.  Lorsque  l’acide  sulfurique  en  ex- 
cès est  éliminé , et  que  la  masse  est  devenue  molle,  on  la  retire  du  creu- 
set, et  on  la  traite  par  l’eau  qui  lais.se  un  résidu  d’oxide  de  fer  et  d’arsé- 
niate  de  fer,  et  qui  dissout  le  sulfate  de  cobalt.  Si  le  minerai  grillé  con- 
tient beaucoup  d’arsenic,  on  y ajoute  une  certaine  quantité  de  sulfate  de 
fer  desséché  et  de  nitre,  i]ui  transforment  l’arsenic  en  arséniate  de  fer  in- 
soluble. Ce  procédé  d’extraction  du  cobalt  est  basé  sur  la  grande  fixité  du 
sulfate  de  cobalt  et  l’insolubilité  de  l’arséniate  de  fer. 

M.  Oebette  a fait  connaître  un  procédé  très  simple,  qu'on  suit  eu  Alle- 
magne pour  préparer  l’oxide  de  cobalt  destiné  à la  peinture  sur  porce^ 
laine. 

On  grille  le  minerai  do  cobalt  aussi  complètement  que  possible  ; on  en 
fait  avec  de  l’acide  sulfurique  une  bouillie  épaisse  qu’on  chauffe  pen- 
dant un  certain  temps  entre  200  et  300"  dans  un  creuset  de  terre,  et 
iju’on  calcine  ensuite  au  rouge  pendant  environ  un  ; heure.  Après  le  re- 
froidissement, on  pulvérise  la  masse  et  on  la  traite  par  l’eau  bouillante; 
on  filtre  la  liquenr,  on  l’étend  d’eau  légèrement  acidulée  par  de  l’acide 
sulfurique,  puis  on  la  précipite,  en  l’agitant  sans  cesse , par  une  dissolu- 
tion de  carbonate  de  soude , jusqu’à  ce  que  la  liqueur  ne  soit  plus  acide , 
et  que  le  précipité  soit  devenu  brun.  Tout  le  fer  s’est  alors  précipité  à 
l’état  de  sous-arséniate,  et  il  ne  reste  dans  la  liqueur  que  du  sulfate  de 
cobalt  : d’un  autre  cOté , on  fond  ensemble  10  p.  de  potasse  du  com- 
merce, 10  p.  de  sable  quartzeux , et  1 p.  de  poussier  de  charbon  ; on 
traite  la  masse  pulvérisée  par  l’eau  bouillante  ; on  décante  la  dissolution 
qui  contient  un  silicate  de  potasse,  dont  on  se  sert  pour  précipiter  le  sul- 
fate de  cobalt  ; il  se  forme  du  sulfate  de  potasse  soluble , et  il  se  précipite 
un  mélange  intime  de  silice  gélatineuse  et  d’oxide  de  cobalt  qui  en- 
traîne un  peu  de  silicate  de  potasse.  Ce  précipité  est  brun , mais,  appli- 
(|ué  sur  la  porcelaine , il  produit  pendant  la  cuisson  une  belle  couleur 
bleue. 
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Séparaaon  du  eokalt  cl  da  mannuMe. 

Pour  séparer  le  cobalt  du  manganèse,  on  fait  bouillir  avec  un  excès 
de  carbonate  de  soude  la  dissolution  des  deux  oxides  dsuis  un  acide;  le 
précipité  bien  lavé  est  traité  par  du  cyanure  de  potassium  ; tout  le  cobalt 
entre  en  dissolution  à l’état  de  cyanure  double  de  cobalt  et  do  potas- 
sium. Une  partie  du  manganèse  reste  à l'état  d'oxidt;  insoluble  ; l’auti-e  se 
dissout  dans  la  liqueur  en  produisant  un  cyanure  double  de  manganèse 
et  de  potassium.  On  fait  bouillir  la  dissolution  , on  l'évapore  à siccité  , 
et  l’on  reprend  le  résidu  par  l’eau  ; le  manganèse  s’en  sépare  à l’état 
d'oxide,  taudis  que  le  cyanure  de  cobalt  reste  dissous. 

Le  cobalt  peut  être  encore  S(''paré  du  mangauè.se , en  ajoutant  de  l’a- 
cétate de  soude  à la  dissolution  des  deux  sels,  et  en  faisant  passer  dans  la 
liqueur  un  excès  d’acide  sulfhydrique;  le  cobalt  se  prijcipitcà  l'état  de 
sulfure  hydraté  , qu’on  lave  avec  de  l’eau  contenant  une  petite  quantité 
d’hydrogène  sulfuré  pour  emjjécher  la  sulfatisation  et  par  suite  la  dis- 
solution du  sulfure.  Le  sel  de  manganèse  n’est  pas  préci|>ité  |>ar  l’acide 
sulfhydrique,  même  en  présence  de  l’acétate  de  soude. 

MiwraUoii  tfa  nlcKel  et  du  cobalt 

On  M'pare  le  eobalt  et  le  nickel  par  d(*s  iiiéthodi^s  qui  sont  dues  k 
MM.  Philips,  Laugier,  Berthier,  H.  Rose  et  Liebig. 

F.,a  mi’dhotle  de  Philips  consiste  à mêler  la  dissolution  des  deux  métaux 
avec  une  quantité  d’ammoniaque  suffisante  pour  que  les  oxides  de  ca>- 
balt  et  de  nickel  entrent  en  dissolution.  On  traite  ensuite  la  liqueur 
étendue  par  un  grand  excès  de  potasse,  qui  précipite  le  nickel  et  laisse  le 
cobalt  en  dissolution . 

M . Berthier  conseille  de  précipiter  les  deux  métaux  à l’état  d’oxides  hy- 
dratés au  moyen  do  la  potasse,  et  de  faire  passerdans  le  mélange  un  cou- 
rant de  chlore.  L’oxide  de  cobalt  se  transforme  en  sesqui-oxide  de  cobalt 
qui  est  insoluble,  tandis  que  l'oxide  de  nickel  se  dissout  dans  un  excès 
de  chlore. 

La  méthode  de  Laugier  consiste  à précipiter  les  métaux  par  un  carbo- 
nate soluble.  On  traite  le  mélange  des  carbonates  métalliques  insolubles 
par  un  excès  d’acide  oxalique  qui  dissout  l'oxide  de  fer,  s'il  en  existe  dans 
le  précipité,  et  forme  des  oxalates  de  nickel  et  de  cobalt  insolubles;  ces 
deux  sels  sont  dissous  dans  un  excès  d’ammoniaque , et  la  liqueur  est 
abandonnée  à l'air.  Le  sel  de  nickel  se  précipite  sous  forme  de  poutlre 
verte,  tandis  que  le  cobalt  reste  en  dissolution  à l’état  de  sel  double  am- 
moniacal d’une  couleur  rouge.  On  retire  ensuite  par  la  calcjnation  les 
oxides  contenus  dans  les  oxalates  ammoniacaux  de  niciLel  et  de  cobalt. 

M.  H.  Rose  a fait  connaître  récemment  un  procédé  qui  permet  de  sépa- 
rer complètement  l’oxide  de  cobalt  de  l’oxide  de  nickel.  On  dissout  ces 
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deux  oxides  dans  un  excès  d'acide  chlorhydi'ique , ou  étead  la  dissolu- 
tion d’une  grande  quantiti;  d’eau,  et  on  y fait  passer  un  courant  de  chlore 
jusqu’à  saturation  cninpléle. 

Tout  le  protoclilorure  de  cubait  passe  à l’état  de  sesquichlorure , tandis 
<{ue  le  prulochlorurt^  de  nickel  n'éprouve  aucun  changement.  La  disso- 
lution est  abandonnée  à froid  pendant  douze  ou  quinze  heures  avec  un 
excès  de  carbonate  de  barite.  Le  sesqui-oxide  de  cobalt  se  précipite  et  se 
mêle  à l'excès  de  carbonate  de  barite.  On  lave  le  précipité  avec  de  l’eau 
froide,  puis  on  le  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  après  en  avoir 
séparé  toute  la  barite  par  l’acide  sulfuri()ue , on  pivcipite  l’oxide  de  co- 
balt par  la  potasse  caustique. 

La  dissolution  , dont  on  a séparé  l’oxide  de  cobalt  |>ar  un  excès  de 
carbonate  de  barite,  est  d’un  vert  pur;  elle  ne  contient  pas  la  plus  légère 
trace  d’oxide  de  cobalt.  On  élimine  la  barite  par  un  excès  d’acide  sul- 
furique, et  l’on  précipite  l’oxide  de  nickel  a l’état  de  puivté  par  une  dis- 
solution de  jx)ta.ssc. 

M.  Liebig  a propo.sti,  pour  sé'parer  le  cobalt  du  nickel,  une  méthode  fon- 
dée sur  la  prupriéh';  que  présente  le  cyanure  double  de  nickel  et  de  po- 
tassium d'étre  décomposé  pur  les  acides  étendus , tandis  (|ue  le  compost' 
correspondant  de  cobalt  ré-siste  a leur  action. 

On  ajoute  à la  dissolution  acide  des  deux  oxides , du  cyanure  de  potas- 
sium jusqu’à  ce  que  le  précipité  qui  s’est  d’abord  formé,  se  soit  redissous. 
La  liqueur  est  maintenue  pendant  quelques  instants  à l’ébullition , abau- 
donncc  ensuite  au  refroidissement,  et  sursaturée  par  de  l’acide  sulfu- 
rique étendu  qui  forme  un  précipité  verdâtre. 

La  dissolution  contient  le  cobalt  à l’état  de  cyanure  double  alcalin , 
tandis  que  le  précipité  retient  tout  le  nickel. 


ÉTAIN. 


L’étain  est  un  des  métaux  les  plus  anciennement  connus  ; il  est  presque 
aussi  blanc  que  l’argent;  son  rellet  cependant  est  un  peu  jaunâtre;  il 
manifeste  une  odeur  fort  désagréable  lorsqu’on  le  frotte  entre  les 
doigts.  Il  est  très  malléable  ; on  peut  le  réduire  par  le  battage  en  feuilles 
minces.  L’étain  est  peu  tenace,  un  lil  de  2 millimètres  se  bri.se  sous 
un  poids  d’environ  2à  kilograinmas.  Il  fait  entendre  quand  on  le  ploie 
un  bruit  particulier  que  l’on  ajtpelle  cri  de  l'étain.  L’étain  est  un  des 
métaux  les  plus  mous  et  les  moins  élastiques  ; aussi  n’a-t-il  pas  de  sono- 
rité. Sa  densité  est  de  7,285,  et  n’augmente  pas  par  le  martelage. 
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Il  eiiU’f  cil  fusion  à la  tcnija'i'aturc  de  228".  On  |»eut  le  fondre  dans  une 
feuille  de  papier,  lorsqu’il  est  en  lames  minces. 

L’étain  ne  se  volatilise  pas  aux  températures  les  plus  élevées.  11  a une 
grande  tendance  à cristalliser.  Ses  cristaux  appartiennent  tanUH  au  sys- 
U'rme  régulier,  tantét  au  système  pyramidal.  L’étain  fondu,  qu’on  aban- 
donne il  un  refroidissement  lent,  cristallise  en  prismes  à huit  faces.  Quand 
on  ili-cape  l'étain  par  un  acide , on  reconnaît  que  sa  surface  est  cris- 
talline. 

Pour  r<■■duil•e  l’étain  en  ])oudre,  on  le  fait  fondre  à une  température 
aussi  basse  que  possible,  on  le  coule  dans  une  boite  à savonnette  , et  ou 
l’agite  jusiju’à  ce  qu’il  soit  refroidi.  On  obtient  ainsi  une  jioudre  nadal- 
lique  que  l’on  met  en  sus|iension  dans  l’eau,  et  dont  on  si'parc  les  parties 
les  plus  lourdes  par  décantation.  Cette  jxiudre  d’étain,  mélixî  asw  de 
la  glu  fondue,  sert  dans  l’Inde  à préparer  une  es|)èce  de  |)einture 
métallique  qui  prend  l’aspect  de  l’argent  lorsqu’on  la  brunit  ave<'  une 
agate. 

L'étain  n’agit  pas  sensiblement  sur  l’air  sec  ou  humide,  aussi  peut-on 
le  consener  pendant  longtemps  à l’air  sans  altération  ; mais  lorsipi’on 
élève  la  température,  l’étain  s’oxide  rapiilement,  et  se  transforme  d’aliord 
en  protoxide  d’étain , et  ensuite  en  acide  stannique  anhydre.  Si  l’on 
chauffe  une  petite  ipiantité  d’étain  au  rouge  blanc,  au  moyen  du  cha- 
lumeau, et  qu’on  le  projette  sur  le  sol,  on  voit  le  métal  se  diviser  en 
petits  globules  qui  brûlent  avec  un  vif  (■•clat. 

L’acide  sulfurique  étendu  d’eau  n’attaque  pas  l’étain  d’une  manière 
bien  sensible,  mais  loi-squ’il  est  concentré  et  bouillant,  il  l’oxide  rapide- 
ment, et  dégage  de  l’acide  sulfureux  en  laissant  un  résidu  de  sulfiitn  de 
protoxide  d’étain,  ou  une  combinaison  d’acide  sulfurique  et  d’acide  stan- 
nique. 

L’acide  chlorhydrique,  en  dissolution  concentiée,  dissout  l’étain  et  le 
fait  passer  à l’état  de  protoclilorure,  en  dégageant  de  l'hydrogène  dont 
l’odeur  est  ordinairement  alliaa’«  (Su  HCl  = SnCl  H).  Le  même 
acide  étendu  d’eau  et  froid  ne  dissout  l’étain  qu’avec  une  grande  lenteur. 
L’('“tain  est  attaqué  par  l’acide  azotique  ipii  le  transforme  en  acide  méta- 
stannique  hydraUi  (.Sn5On',10HO),  insoluble  dans  un  excès  d’acide  azo- 
tique. L’eau  concourt  à cette  oxidation,  et  son  hydrogène,  en  s’unissant 
à une  partie  de  l’azote  de  l’acide  azoti(|uc,  produit  de  l’ammoniaque  qu’on 
retrouve  dans  la  liqueur  à l’état  d’azotate.  Lorstjue  l’acide  azotique  est 
raonohydraté , il  peut  rester  en  contact  avec  l’étain  sans  l’altérer  ; mais 
si  l’on  fait  intervenir  une  |)etilc  quantité  d’eau , l’action  se  dé'cide  tout 
à coup,  le  métal  est  attaqué  avec  une  extn'me  vivacité,  et  quelquefois 
môme  avec  production  de  lumière  : le  mélange  entre  en  ébiillitioii , et 
dégage  une  grande  quatitité  de  va\>eurs  iiilreuses. 

L’acide  azotique  très  faible  attaque  aussi  l’étain,  mais  avec  lenteur. 
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L’eau  l'égale  dissout  rapidcinenl  rétaiii,  et  produit  du  hirhlorure  d’é- 
tain , ou  de  l'acide  niétastannique , si  l’ncidu  a/utiipie  est  en  excès  rela- 
tiveuient  il  l’acide  chlürliydri(|ue. 

Ia;s  alcalis  hydratés  agissent  sur  l'étain  en  dégageant  de  l’hydrogène, 
et  en  produisant  des  métastannates  solubles. 

Les  corps  comburants , comme  le  nitre , attaquent  aussi  l’étain  sous 
l'iutluence  de  la  chaleur,  et  le  font  (lasser  à l’état  d’acide  métastannique. 

L'étain  s’unit  directement  au  soufre,  au  phosphore,  à l’arsenic,  au 
chiure  et  k un  grand  nombre  de  métaux. 

L’étain  du  commerce  contient  ordinairement  une  petite  ({uantité  de 
plomb,  de  fer,  de  cuivre  et  d’ai'senic  L’étain  le  plus  estimé  est  celui  de 
Malaca.  Lis  marchands  d'étain  jugent  de  la  pureté  de  ce  métal  en  le 
fondant  à une  douce  chaleur,  et  en  examinant  l’aspect  de  sa  surface  au 
moment  où  il  se  solidifie  : l’étain  le  plus  pur  est  le  plus  blanc  , le  plus 
brillant,  et  celui  qui  présente  le  moins  d’indices  de  cristallisation  k sa 
surface.  Lorsque  l’étain  se  recouvre  de  ramifications  cristallines,  après  le 
refroidissement  ou  par  l’action  des  acides,  lorsque  surtout  il  présente  une 
surface  d’un  blanc  mat , on  peut  être  k [icu  près  assuré  qu’il  est  allié 
k des  métaux  étrangers. 

Pour  reconnaître  le  degré  d’impurelt*  de  l’étain,  on  le  soumet  aux 
épreuves  suivantes. 

I )n  le  divise  en  grenailles  ou  en  lames  dont  on  prend  50  gr.  qu’on  traite 
dans  un  matras  par  U ou  500  gr.  d’acide  chlorhydrique  ; on  ajoute  de 
temps  en  temps  k cet  acide  quelques  gouttes  d’acide  azotique  faible,  qui 
accélèrent  Ireauuoup  la  dissolution  de  l’étain.  Si  ce  métal  est  arsénifère,  il 
laisse  un  résidu  insoluble  dans  l’acide  chlorhydrique , qui  cxmsiste  en 
arsenic  prestjue  ]iur;  ce  résidu  répand  une  odeur  fortement  alliacée 
lorsqu’on  le  projette  sur  un  charbon  rouge. 

On  peut  reconnaître  si  l’étain  contient  du  plomb,  du  fer  et  du  cuivre, 
en  le  faisant  bouillir  avec  de  l’acide  azotique  qui  dissout  ces  trois  derniers 
métaux  et  transforme  l’étain  en  acide  nu'tastannique  insoluble.  La  dis- 
solution, évaporée  et  reprise  par  l’eau , forme  un  précipité  blanc  avec 
l’acide  sulfurique,  quand  elle  nmferme  du  plomb.  Après  avoir  éliminé 
par  le  fdtre  le  sulfate  de  plomb,  on  divise  la  liqueur  en  deux  parties. 
L’une,  traitée  par  le  cyanoferrure  de  potassium,  se  colore  en  bleu,  quand 
elle  contient  du  fer  ; une  lame  de  fer  plongée  dans  l’autre  partie  stï  re- 
couvre d’une  couche  métallique  rouge  (|uand  elle  contient  du  cuivre. 

L’étain  peut  être  obtenu  k l’état  de  pureté  par  le  procédé  suivant.  On 
fait  une  dissolution  chlorhydri(|ue  concentrée  d’étain  du  commerce, 
on  la  laisse  refroidir,  et  on  la  recouvre  d’une  couche  d’eau  en  l'a- 
gitant le  moins  possible.  On  plonge  une  lame  d’étain  jusque  dans  lu 
partie  inférieure  du  vase,  et  au  bout  de  quelques  heures  cette  lame  se 
recouvre  de  beaux  cristaux  fl’étain  de  la  jilus  grande  netteté.  Le  faible 
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courant  électrique  produit  par  rimiuersioii  de  l’éUin , dans  les  deux 
couches  de  chlorure  et  d’eau , suffit  pour  délerminer  la  pn-cipitation  de 
1 ctaiii  métallique.  • 

On  pensait , à uue  certaine  époque,  que  l'étain  du  commerce  contenait 
assez  d arsenic  pour  être  d’un  usage  dangereux  dans  la  confection  des 
vases  culinaires;  en  1781,  Bayen  et  Charlard  démontrèrent  que  les  étains 
(le  Malaca  et  de  Banca  ne  renferment  pas  de  proportions  appréciables 
(1  arsenic,  et  que  les  autres  espèces  d’étain  en  contiennent  au  plus  1/600 
quantité  tout  à fait  insuffisante  pour  donner  à l’étain  des  propriétés  vé- 
néneuses. 

O.XIDES  d’étain. 

I>*s  dilTerents  oxides  d étain  prc.sentent  la  (ximposition  suivante  ; 

l’rotoxide  dVlain 

Acide  mélastiuiniqiic .Sn^Ü">  lOHO- 

Acide  slanniqiie Uy . 

Hlannale  de  protoxidc  d’élain.  . . . .SnJQJ  = SnO.SnOJ  ; 
.Métastannate  de  protoxidc  d'étain.  . Sii®0"  = 

IIYDnATE  DE  fUOTO.XIDK  d’ÉTAIN.  SnO,HO 

L’hydrate  de  protoxidc  d’étain  se  prépare  en  traitant  du  protoclilo- 
rure  d'étain  par  l’ammotiiaque , ou  mieux  par  du  carlxinate  de  potasse 
ou  de  soude;  il  se  dégage  de  l’acide  carbonique,  et  le  protoxide  d’étain 
hydraté  se  précipite. 

Ce  corps  est  blanc,  insoluble, dans  l’eau  ; quand  on  le  chauffe  à l'abri 
de  l’air,  il  perd  son  eau  et  se  transforme  en  protoxide  atihydre. 

L’hydrate  de  protoxide  d’étain  peut  jouer  le  rôle  d’acide' ; il  se  dissout 
très  facilement  dans  la  potasse  et  la  soude  et  forme  des  stannitet , mais  il 
perd  sa  solubilité  dans  les  alcalis  en  devenant  anhydie;  aussi  brsqu’oti 
évaporé  même  dans  le  vide  une  dissolution  d’hydrate  d’oxide  d’é-tain 
daiis  la  potasse  , l’alcali  en  excès  déshydrate  l’oxiile  d’étain  à un  certain 
point  de  la  concentration , et  détermine  la  précipitation  du  protoxide 
d’étain  anhydre  qui  se  dépose  souvent  en  cristaux  assez  volumineux. 

Si  l’on  évapore  rapidement  une  dissolution  de  protoxide  d’étain  dans 
la  potasse  concentrée  et  en  excès,  il  se  forme  un  slannate  alcalin  et  un 
dépôt  d’étain  métallique;  2KO,SnO  = Sn+  KO,SnÜ*-f-KO. 

OXIDE  d’étain  aniiydhe.  SdO. 

Cet  oxide  est  insoluble  dans  1 eau  et  dans  les  dissolutions  alitalines 
étendues  ; il  se  di.ssout  facilement  dans  les  acides  ; chauffé  au  contact  de 
l’air,  il  s’enflamme  comme  de  l’amadou , et  se  transforme  en  acide  stau- 
nique. 
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Selon  son  mode  do  préparation , il  se  présente  avee  des  propriétés  phy- 
siques différentes  ; il  peut  être  brun , noir  et  rouge  ; ces  deux  dernières 
modifications  du  protoxide  d’étain  ont  été  trouvées  récemment  (Fremy). 

On  obtient  l’oxide  d’étain  anhydre  et  cristallisé  en  lames  de  couleur 
olive,  en  faisant  bouillir  de  l’hydrate  de  protoxide  d’étain  avec  un  excès 
d’ammoniaque. 

La  dissolution  d’hydrate  de  protoxide  d’étain  dans  la  (xitasse  donne  , 
lorsqu’on  l’évapore  dans  le  vide , des  cristaux  durs  et  brillants  de  pro- 
toxide d’étain  qui  sont  noirs. 

L’hydrate  de  protoxide  d’étain  se  déshydrate  encore  lorsqu’on  le  fait 
iKiuillir  avec  une  eau  légèrement  alcaline , et  qui  est  employée  en  quan- 
tiU*  insuffisante  pour  le  dissoudre;  il  se  transforme  en  cristaux  noirs  de 
protoxide  d’étain  anhydre.  L’oxide  d’étain  noir  et  cristallisé  obtenu  par 
les  (leux  méthodes  |>récédentes,  éprouve,  quand  on  le  cliauffe,  une  es- 
pèce de  décrépitation  ; chaque  cristal  se  transforme  en  une  infinité  de 
petites  lames  douces  au  toucher , qui  ont  une  couleur  olive,  et  ressem- 
blent à l’oxide  préparé  avec  l’ammoniaque. 

Ou  peut  préparer  un  oxide  d'étain  anhydie  d’une  couleur  d’un  très 
beau  rouge  de  minium,  en  précipitant  le  protochlorure  d’étain  par  l’am- 
moniaque, en  faisant  bouillir  l’oxide  pendant  quelques  minutes  avec  un 
excès  d’ammoniacpie , et  en  desséchant  ensuite  le  précipité  à une  tempé- 
rature modérée  en  jin'scnce  du  sel  ammoniac  qui  a pris  naissance.  Ou 
voit  l’hydrate  blanc  se  transformer  en  un  corps  d’un  très  beau  rouge, 
(àd  oxide  p«;rd  sa  couleur  rouge  <{uand  on  le  frotte  avec  un  corps  dur, 
et  se  transforme  en  oxide  de  couleur  olive,  qui  représente  l’(;tat  le  plus 
stable  du  protoxide  d’étain. 

I)’apri«  M.  Roth  , l'hydrute  de  protoxide  d’étain  dissous  dans  un  léger 
excès  d’acide  acétique,  d’une  densité  de  1 ,06  , s’en  sépare  peu  à peu  vers 
56°,  en  petits  grains  cristallins  |>e.sants  et  compactes  d’une  couleur  rouge 
foncée. 

ACIDE  .tIIiTASTA^MQUE  (1). 

On  a donné  le  nom  d'acide  métastannique  à l’acide  qui  prend  naissance 
dans  l’action  de  l’acide  azotique  sur  l’étain. 

Cet  acide,  desséché  dans  de  l’air  sec,  a pour  composition  : SnK)'®.t0HO; 
ex^KAsé  pendant  quelque  temps  h une  température  de  tOO*,  il  perd  5 é»jui- 
valeuts  d’eau,  et  devient  alors  Sn'0'°,5H0. 

il  est  blanc,  cristallin,  insoluble  dans  l’eau,  et  dans  les  acides  azotique 
et  sulfurique  étendus;  l’acide  sulfurique  monohydraté  le  dissout  en  pro- 
portion considérable  ; cette  combinaison  n’est  détruite  ni  par  l’eau  ni  par 
l’alcool.  L’acide  métastannique  |>eut  également  s’unir  à un  certain  nom- 
bre d’acides  organiques. 

(I)  Kretny,  Hevherches  sur  ies  ocidex  m/taxfnnuiqur  ff  sfouniqur. 
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L’ackie  mélnslanniquc  prépaiV:  par  l'acide  azotique  est  conipléteinenl 
insoluble  dans  l'ammoniaque;  mais  si  un  le  dissout  dans  la  potasse  et 
qu’on  le  précipite  par  un  acide , il  d<‘Yient  (gélatineux  et  soluble  dans 
l’ammoniaque;  dans  cet  état,  il  contient  plus  d’eau  que  lorsqu’il  est 
cristallin  ; par  1a  plus  légère  <lessiccation , ou  même  par  une  ébullition 
de  quelques  minutes,  il  se  désliydrate  et  revient  à la  modiUcation  inso- 
luble dans  l’ammoniaque. 

Cet  acide  parait  former  avec  l’eau  plusieurs  hydrates  qui  jouissent  de 
propriétés  différentes  ; ces  hydrates  perdent  complètement  leur  eau  lors- 
qu’on les  chauffe  , même  au-dessous  du  rouge. 

MiTASTAI\>ATES. 

On  a admis  pendant  longtemps  que  l’acide  métastannique  avait  pour 
formule  : SnO*  ; mais  il  est  prouvé  aujourd’hui  que  cette  formule  ne  re- 
piésente  pas  l’équivalent  de  l’acide  métastannique,  et  que  la  quantité 
d’acide  métastannique  qui  sature  un  équivalent  de  base  est  Sn^O'*.  Cet 
acide  présente  en  outre  la  particularité  remarquable  de  ne  sc  combiner 
aux  bases  qu’à  l’état  d’hydrate,  et  de  former  des  sels  qui  contiennent 
toujours  une  certaine  quantité  d’eau  qu’ils  ne  perdent  qu’eu  s<>  décom- 
posant. Les  métastannates  ont  pour  formule  générale  : M0,Sn'^0",liH0. 

MÉTA8TANNATK  DK  POTASSE.  K0,Sn*0*®,41I0. 

Ce  sel  e-st  gommeux;  soluble  dans  l’eau  et  incri.stallisable , il  devient 
insoluble  dans  une  liqueur  qui  contienl  de  la  pousse  en  excès  ; sa  réac- 
tion est  forteiiKint  alcaline.  Lorsqu’on  le  chauffe  au  rouge , il  [Mîrd  son 
eau  , se  décompose , et  l’acide  se  s(’‘pare  de  la  base  ; la  masse  calcinée, 
reprise  par  l’eau,  cède  à ce  liquide  tout  l’alcali  cfjiitenu  ilans  le  sel , et 
laisse  un  résidu  d’acide  métastannique  insoluble. 

Le  méUstaimate  de  poUsse  se  prépare  en  dissolvant  à froid  de  l’acid(! 
meUstannique  dans  de  la  potasse  ; pour  abtenir  le  sel  à l’état  solide  , un 
ajoute  dans  la  liqueur  des  fragments  de  potasse  qui  en  déterminent  la 
précipitation  ; on  le  dessèche  d’abord  sur  de  la  porcelaine  dégourdie , et 
ensuite  à l’étuve. 

DÉTASTANN.ATE  DE  SOUDE.  Na0,Sn®0*®,4H0.  < 

Ce  sel  corresjwnd  au  sol  de  pousse.  Il  est  blanc  , cristallin  ; sa  réac- 
tion est  alcaline  ; il  sc  dissout  lentement  dans  l’eau  ; un  excès  de  soude 
ajouté  dans  la  dissolution  1e  rend  insoluble.  I.a  plus  légère  chaleur  le 
déshydrate  et  le  décompose  en  détermi  nant  la  séparation  complète  de 
l’acide  et  de  la  base;  quand  on  le  jette  dans  de  l’eau  bouillante,  il  .se 
décompose  également,  l’acide  méUsUnnique  se  précipite  et  l’on  ne 
trouve  en  dissolution  que  de  la  soude  pure. 
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On  pri’-pare  lf(  mélaslaniiatc  (le  soutti! , comme  U' sel  de  pelasse,  en 
traitant  à froid  l’acide  m(^tastannique  par  un  exc^s  de  soude. 

I.ies  métastannates  de  potasse  et  de  soude,  chauffés  au  creuset  d’argent 
avec  un  excès  d'alcali,  se  transforment  en  stannates. 

Les  autres  métastannates  sont  insolubles  dans  Tenu , et  se  préparent 
par  double  décomposition. 

MÉTtSTANNATE  DK  PROTOXIDE  d’ÉTAIN.  Sn0,Sn®0’®,/tII0. 

Ce  corps  est  jaune  et  insoluble  dans  l’eau  ; chauffé  au  contact  de  l’air, 
il  se  transforme  en  acide  stannique  anhydre. 

On  l’obtient  en  mettant  en  contact  de  l'acide  métastaninque  et  du  pro- 
tochlorure d'étain;  la  liqueur  devient  fortement  acide;  il  .se  forme  de 
l’acide  chlorhydrique  et  du  protoxide  d’étain  qui  se  combine  à l’acide 
métastannique  pour  produire  un  véritable  sel,  dont  l’acide  inetastannique 
et  le  protoxide  d’étain  forment  les  deux  éléments  (Fremy). 

ACIDE  STANNIQUE.  SllO*,HO. 

L’acide  stannique  .s’obtient  en  décomposant  par  l’eau  le  perchlonire 
d'étain  ou  en  précipitant  un  stannate  soluble  par  un  acide. 

Cet  acide  est  blanc,  gélatineux , insoluble  dans  l’eau  ; il  se  dissout  dans 
les  acides  azotique  et  sulfurique  étendus,  tandis  que  l’acide  métastannique 
est  insoluble  dans  ces  acides;  il  a pour  composition  SnO*,HO,  lorsqu’il 
est  desséché  dans  le  vide;  si  on  le  soumet  à une  légère  chaleur,  il  se 
transforme  en  acide  métastannique. 

Chauffé  à une  température  rouge,  il  s(;  déshydrate  complélcmenl, 
devient  jaune,  et  prend  une  grande  dureté  ; l’acide  stannique  anhydre 
n’est  pas  décomposé  par  la  chaleur. 

STANNATES. 

sels  sont  représentés  par  la  formule  générale  : MO,SnO’.  Ia's  stan- 
nates alcalins  cristallisent  facilement.  Ils  peuvent  être  obtenus  anhydres. 
On  les  prépare  en  dissolvant  de  l’acide  stannique  dans  les  alcalis,  ou  bien 
en  calcinant  l’acide  métastannique  ou  les  métastannates  avec  un  excis 
de  base. 

Il  existe  des  caractères  distinctifs  bien  tranchés  entre  l’acide  stannique 
et  l’acide  métastannique , et  les  sels  formée  ]>ar  ces  deux  acides. 

L’acide  métastannique  est  insoluble  dans  les  acides  ; l’acide  stannique 
s’y  dissout  très  sensiblement. 

Les  métastannatas  sont  en  général  incri.stallisables,  tandis  que  les  stan- 
nates cristallisent  avec  facilité. 

I.a«  métastannates  se  dfvomposenl  quand  on  les  (h’shydrate . tandi.s 
II.  ’ 211 


Digitized  by  Google 


>TANNATE  DE  SOLDE. 


&5Ü 

que  les  stamiates  [wiiveul  exister  à l'état  anliyclro  ; l’équivalent  de  l'acide 
niétast:uiiii(|ue anhydre  estSn‘0"’,  et  celui  de  l'acide  sUinnique  est  : SnO*. 

C'est  donc  à tort  que  jus<|u'ii  présent  on  avait  considéré  les  acides  nié- 
tastannique  et  stannique  comme  ayant  le  même  é<iuivalent,  et  que  l'on 
avait  confondu  les  combinaisons  que  ces  deux  acides  peuvent  former 
avec  les  bases. 

SrA.^^ATE  DE  POTASSE.  KO,SnO-,ùIIO. 

Ce  sel  est  blanc,  très  soluble  dans  l'eau , insoluble  dans  l'alcool;  il 
cristallise  en  prismes  rhouiboédriques  obliques , transparents,  d'un  vo- 
lume quelquefois  très  considérable,  qui  n'attirent  (juc  lentement  riiuuii- 
dité  de  l'air. 

La  saveur  du  stannate  de  p<jtasse  est  caustique,  et  sa  réaction  est  trt's 
alcaline.  L'eau  parait  le  décomposer  à la  longue  en  polas.s<!  et  en  inéta- 
stannate  de  jwtasse;  il  est  précipiu';  de  sa  dissolution  par  presque  to\isles 
.sels  .solubles,  et  même  par  les  sels  de  j)otas.s<i,  de  soude  et  <i'ammoniaqiie. 

I.A)rsqu'on  le  chauffe,  il  se  déshydrate  complètement,  mais  ne  se  dé-* 
compose  pas  comme  le  métastannate  de  potiisse.  Il  se  transfortne  eu  une 
masstî  blanche  qui  se  dis.soutdans  l’eau  avec  dégagement  de  chaleur. 

On  obtient  le  stannate  de  potasse  en  dis.solvant  l'acide  stannique  dans 
la  pota.s.se,  ou  bien  en  calcinant  l’acide  métastamiique  ou  le  métastan- 
nat<!  de  potasse  avec  un  exd“s  d’alcali  dans  un  creuset  d’argent.  On  re- 
connaît que  le  métastannate  s’est  transforme  en  stannate  , lorsque  le  sel 
dis.sous  dans  l'eau  et  déconqwsé  par  l’acide  azotique  donne  un  précipité 
ipii  se  redissout  dans  un  excès  d’acide.  On  reprend  alors  la  masse  par 
une  jietite  quantité  d’eau  , et  on  l’évajaire  sous  le  vide  ; elle  donne  au  bout 
de  quelques  jours  de  Ix-aux  cristaux  de  stannate  de  jwtasse. 

srA^^ATE  DE  SOLDE.  .\aO,SnO^,/lHO. 

Ce  sel  présente  une  grande  analogie  avec  le  stannate  de  {mtasse,  et 
s'obtient  de  la  même  manière. 

Il  est  blanc,  plus  soluble  dans  l’eau  froide  que  dans  l’eau  bouillante; 
au.ssi  unedis.solution  de  ce  sel  se  trouble-t-elle  quand  on  la  fait  bouillir. 
Le  stannate  de  soude  cristidlise  en  tablc>s  hexagonales  ; il  est  insoluble 
dans  l’alcool  ; sa  réaction  est  fortement  alcaline. 


Les  autres  sUmnates  sont  insolubles  , et  s’obtiennent  par  double  dc- 
coraposition. 

On  doit  il  if . b'uchs  la  découverte  d'un  stannah*  de  protoxide  d'étain, 
(|ui  a jmur  formule  ; Sn'O' SntV,SnO.  Ce  corps  est  insoluble  et  d’un 
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blanc  jaunâtre;  un  l'obtient  en  nièlant  île  l'Iiydrate  de  sesqui-oxide  de 
fer  avec  du  protochlorure  d'étain:  FeH)J+ 2SnCl  = SnW+ 2FeCl. 

L’acide  stannique  entre  dans  la  composition  d'une  couleur  rose  qui, 
sous  le  nom  de  pink-color,  sert  en  Angleterre  à imprimer  la  faïence; 
sous-couverte,  et  donne  par  la  cuisson  une  couleur  rouge  de  sang  d’un 
fort  bel  etfet. 

Après  avoir  analysé  cette  substance  colorante,  et  constaté  qu’elle  était 
principalement  forint'-e  d’acide  stannique,  de  sesqui-oxide  de  chrome,  de 
chaux  et  de  potasse,  M.  Malaguti  a indii|ué  un  moyen  de  1a  fabriquer 
économiquement. 

On  mêle  ensemble  lUO  p.  d’acide  stannique,  34  p.  de  craie  et  3 à 4 p. 
de  chromate  de  potassi;  cristallisé,  qu’on  peut  remplacer  par  1 p.  à 1 p.  1/4 
de  sesqui-oxide  de  chrome. 

On  ajoute  au  mélange  5 p.  de  silice  et  1 p.  d’alumine,  et  on  l’expose 
pendant  plusieurs  heures  à une  chaleur  rouge.  La  masse  refroidie  pré- 
sente une  couleur  rouge  sale  ; elle  devient  d’un  beau  rose,  en  la  lavant 
avec  de  I’caju  iicidulée  par  de  l’acide  chlorhydrique  et  constitue  le  pink- 
color. 

En  calcinant  a loü"  pyrométriques  un  mélange  intime  de  lOü  p.  d’acide 
stannique  et  de  2 p.  de  sesqui-oxide  de  chrome,  M.  Malaguti  a obtenu 
une  laque  minérale  d’une  belle  couleur  lilas,  qui  peut  être  employée  non 
seulement  à la  coloration  des  papiers  peints  et  de  la  faïence  sous-cou- 
verte, mais  aussi  dans  la  peinture  à l’huile.  Omette  matière  doit  être  pré- 
férée aux  laques  végétales  ; elle  résiste  au  contact  prolongé  des  sulfures 
alcalins,  à l’action  de  l’humidité,  de  l’air,  et  de  la  lumière. 

CARACTÈRES  DES  SELS  ü’ÉTAIN  AU  MINIMUM. 

Gïs  sels  rougissent  toujours  1a  teinture  de  tournesol.  Ils  sont  incolores, 
d’une  saveur  styptique  très  pereistante. 

Ils  exhalent  une  odeur  désagréable  de  poisson,  quand  on  les  met  en 
contact  avec  la  peau. 

l'nc  petite  quantité  d’eau  les  dissout  en  général  ; mais  si  sa  proportion 
est  considérable,  elle  les  décompose  en  sels  acides  solubles  et  en  sou.s- 
sels  blancs  qui  se  précipitent  : la  pr.  sence  d’un  excès  d’acide  enqiéchc 
cette  décomjxisition. 

Les  sels  de  protoxide  d’étain  forment,  avec  les  ditférents  réactifs,  les 
précipités  suivants  : 

Pütasse.  — Pi'écipité  blanc  d'hydrate  de  protoxide  d’étain,  soluble  dans 
un  excès  d'alcali.  Cette  liqueur,  soumise  à une  évaporation  lente  dans  le 
vide,  abandonne  des  cristaux  de  protoxide  d’étain  anhydre;  elle  se  dé- 
compose par  l’ébullition  en  étain  métallique  qui  se  prè'cipite,  et  en  stan- 
narè  de  (>ola.sse  qui  n*ste  en  dissolution. 
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Ammoniaque.  — Prùcipitt-  blanc  d’iiydrate  de  protoxidu  detain,  inso- 
luble dans  un  excès  de  précipitant.  Par  une  ébullition  prolonpiie,  cet 
hydrate  se  Iransforine  en  protoxide  d'étain  cristallisé , de  couleur  olive. 

Carbonate  de  jKJlasse.  — Dé'gagement  d'acide  carbonique  et  précipité 
blanc  de  protoxide  d'étain  hydraté,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  oxalique.  — Pri-cipité  blanc  d’oxalate  d'étain. 

Cyaiw ferrure  de  jiotassium.  — Précipité  blanc  gélatineux. 

C yanoferride  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

Tannin.  — Précipité  brun-jaunâtre. 

Sidfhydrate  d’ammoniaque.  Sulfure  de  potassium.  — Précipité  blanc, 
soluble  dans  un  grand  excès  de  réactif. 

Acide  sidfhydrique.  — Précipité  brun. 

lodure  de  jmtassium.  — Précipité  blanc,  devenant  jaune  et  souvent 
rouge. 

Chlorure' d'or.  — Lorsque  la  dissolution  est  très  étendue,  on  obtient 
une  coloration  pourjtre.  Quand  elle  est  plus  concentrée,  il  se  produit  un 
pn'cipité  brun  (pourpre  de  Cassius). 

Perchlurure  de  mercure.  — Rt'xluction  du  sel  de  mercure  et  formation 
d’un  précipitii  gris  de  mercure  métallique  très  divisé. 

Le  zinc  plongé  dans  les  sels  d'étain  diitermine  la  pn-cipitation  de  l’é- 
tain à l’état  métalliiiiic  qui  se  dépose  sous  la  forme  de  paillettes  d’un 
gris  blanc. 

La  présence  des  matières  organiques  empêche  souvent  les  sels  d’étain 
d’étre  précipités  par  les  alcalis. 

CVnACTliRKS  DES  SELS  d’kT.\IN  AU  HAXIMUM. 

Ces  caractères  se  rapportent  tous  au  bichlorure  d’étain  qui  est  le  seul 
sel  d’étain  au  maximum  que  l’on  connaisse. 

Potasse.  — Précipité  blanc  gélatineux , soluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc,  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Carbonate  de  potasse.  — PrécipiUi  blanc  accompagné  d’un  dégagement 
d'acide  carbonique. 

Cyartofemtre  de  potassium.  — Précipité  blanc  gélatineux  qui  n’apparalt 
qu’au  bout  d’un  certain  temps. 

Cyauoferride  de  imtassium.  — Pas  de  précipité. 

l'annin.  — Précipité  blanc  gélatineux  n’apparaissant  que  lentement. 

Sulfhydrute  d'ammoniaque.  — Pré>cipiU*  jaune,  soluble  dans  un  excès 
de  ri'aclif. 

Acide  sttlfhydrique.  — Pré>cipit('‘  jaune  qui  n’apparalt  qu’au  bout  d’un 
certain  temps. 

Chlorure  d'or.  — Pas  île  pré-cipité. 

Zinc.  — Précipité  d’étain. 
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Le  chlorure  d'or  et  le  sulfhydrate  d'ammoniaque  sout  les  deux  réactifs 
que  l’on  emploie  de  préférence  pour  reconnaître  i’é’tat  d’oxidation  de 
l’étain. 

Doute  de  reuio. 

L’étain  se  dose  prestpie  toujours  à l'i'tat  d’acide  stannique.  On  fait 
bouillir  avec  un  excès  d’acide  azoti<|ue  concentré  les  alliages  ou  les  dis- 
solutions qui  contiennent  rt'tain  ; on  évapore  le  iiii'lange  ; le  résidu  f»t 
lavé  , puis  calciné  au  rouge  sombre  dans  un  creuset  de  platine.  Lorsf|ue 
l’étain  est  allié  ii  de  l’antimoine,  il  faut  recourir  à un  autre  mode  d’a- 
nalyse (voy.  .\ntimoiiie). 

On  peut  également  précipiter  l’étain  île  ses  dissolutions  au  moyen  de 
l’acide  sulfliydrique  ; on  grille  alors  le  sulfure  dans  un  creuset  de  pla- 
tine pour  le  transformer  en  acide  stanniipie  , et  on  y jette  de  temps  en 
temps  un  ireu  de  carbonate  d’ammoniaque,  afin  d’enlever  plus  facilement 
les  dernières  traces  d’acide  sulfurique  que  l’acide  stanniiiue  pourrait 
retenir. 

rnoïOCiii.onuitE  d’kt.ai.n.  SnCl. 

On  obtient  le  chlorure  d’é'tain  anhydre,  en  chauffant  de  l’étain  dans 
un  courant  de  gaz  acide  chlorhydrique,  ou  en  distillant  un  mélange  de 
parties  égales  de  bichlorurc  de  mercure  et  d’étain. 

Pour  préparer  le  protochlorure  d’étain  par  voie  humide,  on  dissout 
l’étain  dans  l’acide  chlorhydrique  bouillant  ; il  se  dégage  de  l’hydrogène 
dont  l’odeur  est  fétide  : la  liqueur  est  évaporée  ju.squ’à  cristallisation. 
Pour  hâter  la  dissolution  de  l’étain  dans  l’acide  chlorhydrique  , on'j' 
ajoute  de  temps  en  temps  une  petite  quantité*  d’acide  azotiquir. 

Le  chlorure  d’étain  anhydre  est  brillant,  d’une  cassure  vitreuse:  in- 
troduit dans  un  flacon  de  chlore,  il  s’y  enflamme,  en  se  transformant  en 
bicblorure  d’étain  liiiuide.  Il  est  volatil,  et  distille  à une  tempiTature  d’un 
rouge  blanc.  Le  chlorure  d’étain  hydraté  peut  cristalliser  eu  octaèdres 
volumineux;  il  se  dé|)ose  quelquefois  d’une  dissolution  acide  en  lames 
micafties  et  brillantes.  On  le  trouve  cristallisi;  dans  le  commerce  en 
aiguilles  transparentes. 

Le  protochlorure  d’étain  possède  une  saveur  styptique  ; il  est  très  so- 
luble dans  l’eau  , et  s’y  dissout  en  produisant  un  froid  considérable  : 
lorsqu’on  étend  d’eau  sa  dissolution,  elle  se  décompose  en  chlorhydrate 
de  chlorure  d’étain  qui  reste  en  dissolution,  et  en  une  combinaison  in- 
soluble d’oxide  d’étain  et  de  chlorure  non  décomposé  qui  a pour  for- 
mule : SnCl.SnO.  Un  excès  d’acide  empêche  cette  décomposition. 

Le  chlorure  d’étain  se  dépose  de  .ses  dissolutions  à l’état  hydraté;  il  a 
|X>ur  formule  : SnCl,2H0.  Quand  on  le  chauffe,  il  se  déshydrate;  mais 
une  partie  .se  déromposc  et  dégage  de  l’acide  chlorhydrique.  A une 
température  rouge,  une  quantité  considérable  de  protochlorurc  d’étain 
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à la  (listillatiüii,  lU  il  lia  reste  dans  le  vaseilistillatoire  (|ii’uiie  Irare 
iracule  slaiinique. 

Le  protoclilorure  d’iHain  a une  grande  tendance  à absorber  l'nxigèiie 
ou  le  ehloH!  pour  se  transformer  en  acide  stannique  ou  en  bicblorun- 
d'étain;  aussi  l'emplnic-l-on  comme  désoxidani  ou  défhlorurant.  Il  ab- 
sorlje  très  rapidement  l’oxigène  quand  il  est  humide,  se  transforme  en 
bichlorure  d’étain  et  en  un  composé  insoluble  de  bichlorure  et  d’acide 
stannique.  Lorsqu’on  le  traite  par  l’acide  azotiipie,  il  produit  des  vajieui's 
rutilantes,  et  se  change  en  acide  métastannique. 

Le  protüchlorure  d’étain  o|ière  la  réfluction  complète  d’un  grand  nom- 
bre d’oxides,  tels  que  les  oxides  d'antimoine,  de  zinc,  de  mercure  et  d’ar- 
gent. Il  réduit  aussi  les  acides  arsénieux  et  arsenique,  et  ramène  au  mini- 
mum d’oxidation  les  oxides  de  cuivi-e,  de  fer,  de  manganèse,  les  acides 
tungstique  et  molybdique,  etc.  Le  protochlorure  d’étain  forme  dans  les 
dissolutions  d’or  un  précipité  brun  [pourpre  de  C(utsius).  Il  fait  pas.ser 
le  bichlorure  de  mercure , rl’abord  à l'état  de  protochlorure,  et  ensuite  à 
l’état  métallique. 

I<egaz  ammoniac  forme  avec  le  protochlorure  d'étain  une  combinaison 
qui  a été  signalée  par  M.  Persoz. 

l'HSrit. 

Le  protochlorure  d’étain,  que  l’on  nomme  .souvent  dans  le  commerce 
sel  d'élain,  sert  à préparer  le  pourpre  de  Cassius. 

Traité  par  Tacide  azotique , il  forme  la  composition  d'étain  des  tein- 
turiers. Il  s<“rt  dans  la  falirication  des  toiles  peintes , soit  comme  mor- 
dant, .soit  comme  désoxidant  énergiipie.  Aussi  l’emploie-t-on  pour  pro- 
duire des  eidevayes  blan«  sur  des  fonds  colori's  par  le  sesqui-oxide  de 
fer.  11  agit  de  la  même  manière  sur  les  fonds  bistres  colori'-s  par  le  j>er- 
oxide  de  manganèse. 

Le  protoclilorure  d’étain  entre  aussi  dans  la  préparation  du  bleu  et  du 
vert  d’application,  et  dans  l’avivage  du  rouge  turc. 

BICHt.ORURE  d’iÎTAI.N.  SnCl*.  LIQUEUR  FÜMA.NTE  DE  UBAVItlS. 

On  prépare  le  bichlorure  d’étain  à l’état  anhydre,  1*  en  chauffant  un 
mélange  de  h parties  de  bichlorure  de  mercure  et  de  1 partie  d’étain 
amalgamé  ; 2°  en  soumettant  à un  courant  de  chlore  sec  l’étain  légère- 
ment chauffé. 

Pour  l’obtenir  à l’état  d’hydrâte,  on  fait  passer  du  chlore  en  excès 
dans  une  dissolution  de  protochlorure  d’étain,  ou  bien  l’on  dissout  Té- 
tain  dans  une  eau  régale  faite  avec  un  grand  excis  d’acide  chlorhydrique. 

IjC  perchlorure  d’éhiin  anhydre  est  incolore,  liquide  ; il  répand  des 
funiées  blanches  en  se  combinant  avec  Teau  contenue  dans  l’air  : cette 
propriété  lui  a fait  donner  le  nom  de  lit/ueur  fumante  de  Libavius. 
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Le  bichlorure  d'étaiii  est  plus  dense  que  I’iniu  ; ou  peut  le  distiller  sans 
lui  faire  éprouver  de  décomposition  ; son  |)oint  d'ébullition  e.st  120*.  Sa 
densité  de  vapeur,  déterminée  par  M.  Dumas,  est  do  9,2. 

Il  a une  gi-aiule  affinité  |)our  l'eau,  et  se  combine  à ce  liquide  avec 
dégagement  de  chaleur,  en  formant  un  hydrate  cristallisable  qui  a |K)ur 
formule  : SnCl’,5HO.  Ces  cristaux  perileni  3 équivalents  d’eau  parla  des- 
siccation dans  le  vide  (H.  Lewy). 

La  dissolution  du  perchlorurc  d’étain  sc>  décompose  en  partie  par  l’é- 
vaporation, dégage  de  l’acide  chlorhydrique,  et  lais.se  un  dép<‘(t  d’acide 
stannique. 

L’alcool  déconqmst'  le  bichlonire  d’étain  en  produisant  du  .sous-chlo- 
rure  d’étain  et  de  l’éther. 

Il  existe  probablement  une  combinaison  d’acide  chlorhydrique  et  d’a- 
cide métastannique.  En  effet,  lors<|u’on  dissout  de  l’acide  métastannique 
dans  de  l’acide  chlorhydrique,  on  obtient  une  li(|ueur  cpii,  par  l’addition 
il’un  excès  d’acide,  laissi'  déposer  un  précipité  blanc  non  cristallin,  bien 
différent  de  l’hydrate  du  bichlorure  d'étain. 

Ix;  bichlorure  d’étain  jieut,  d’après  >1.  Dumas,  ab.sorlicr  l’acide  suif- 
hydrique  ; il  se  combine  à l’hydrogèiie  phosphoré,  et  forme  une  com- 
binaison qui  a |.Kiur  formule  , (SnCR,PliH’.  (M.  H.  Rose.) 

Fl  se  combine  avec  le  chlorui'c  de  soufre  et  avec  l’ammoniaque.  D’a- 
près MM.  Kuhhnann  et  Lewy,  le  bichlorure  d’étain  peut  s’unir  a un 
grand  nombre  de  corps  organiques,  tels  que  les  éthers,  l’essence  d’a- 
mandes amères , etc.;  ces  compos(''s  seront  examiné’s  en  traitant  de  la 
chimie  organi(|ue. 

La  combinaison  de  bichlorure  d’étain  et  d’éther  sulfurique , décou- 
verte par  M.  Kiihlmann,  et  analvs4'‘e  par  M.  I.eAVv,  a pour  formule  : 
{C‘H50)’.SnCD. 

ruera. 

Le  bichlorure  d’étain  entre  dans  la  compotitinn  d'étain;  on  l’emploie 
pour  préparer  les  toiles  qui  doivent  recevoir  les  couleurs-vapeurs , et  sur- 
tout pour  faire  des  couleurs  (V application.  On  le  désigne  dans  le  com- 
merce sous  le  nom  A'oxi-muriate  d'étain. 

Cainiblnilaona  do  prrriilorare  d’rialB  arre  Ira  rhlorurra  nélalllqura. 

perchlorurc  d’étain  .se  combine  tlireclemcnt  avec  un  grand  nombre 
de  chlonires  in('-talli(|ues,  et  forme  des  compos«'‘s  solubles  dans  l’eau , 
ilont  la  plupart  cristallisait  avec  une  grande  facilité.  Ces  combinaisons 
sont  formé’Cs  d’ikiuivalenls  égaux  de  perchlorurc  d’étain  et  de  chlorure 
métallique  ; on  (Muit , justpi'à  un  certain  laiint , les  assimiler  à des  sels . 
dans  lesquels  le  perchlorurc  d’étain  (acide  chloro$tanni(|Uc)  remplirait 
!«■  réle  d’acide,  la;  tableau  suivant  représenU* , d’après  M.  licwy,  la 
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composition  de  ces  chlorures  doubles  dont  les  formes  cristallines  ont  été 
déterminées  par  M.  de  La  Provostaye: 

SnCl*,KCl  Cristallise  en  octaèdres  réguliers  ; 


SnCl*,\zlP,IICl 

.Sna*,NaCl,5HO 

SiiCl’,StCI,5IIO 

.SnCP.UaCI.OllO 

SnCl»,CaCl,5llü 

.SnCl-,MgCl,5llü 


octaèdres  réguliers,  dont  tous  les  angles  sont 
modifiés  par  les  faces  du  cube  ; 
petibi  prismes  ; 

prismes  allongés,  canuelés,  sans  sommets  dé- 
terminés ; 

forme  indéterminée  ; 
rhomboèdre  ; 
rhomboèdres  de  120'. 


lODllBES  D’ÉTAI>. 

L'étain  en  jioudrc  , chauffé  avec  le  double  de  son  ]ioids  d’iode,  pro- 
duit une  petite  quanlité  de  bi-iodure  d’étain  qui  se  sublime,  et  du  proto- 
iodure  ; ce  dernier  composé  est  fixe  à une  tcrairérature  rouge  ; il  se 
dissout  en  petite  quantité  dans  l’eau,  d’où  il  se  dépose  par  l’évaporation 
et  le  refroidissement  en  cristaux  <iui  retiennent  2 équivalents  d’eau. 

Le  proto-iodure  d’étaiu  se  décompose  à chaud , au  contact  de  l’air,  en 
bi-io<iure  qui  se  sublime  vers  180",  et  en  un  résidu  d’acide  stannique. 

Ce  corps  se  combine  avec  les  iodures  alcalins , comme  l’a  déraoiitié 
P.  Boullay,  pour  former  des  iodures  doubles  cristal lisables. 

On  obtient  le  bi-iodure  d’étain  en  dissolvant  l’acide  stannique  dans  l’a- 
eide  iixlliydrique. 

SCLFCBES  d’ÉT.U.N. 

Le  soufre  et  l’étain  se  coiubineiit  dans  les  proportions  suivantes  ; 

Protosulfure — SnS  — sesiiuisulfure  Sii’Sj — bisulfure  — SnS'. 

Ces  corps  correspondent,  comme  on  le  voit,  aux  oxides  d’étain . 


PKOïOSl-LrUBE  d’étaix.  SllS. 

Ce  sulfure  est  noir  et  insoluble  dans  l’eau  ; l’acide  cblorhydriquc  con- 
centré le  dissout  en  dégageant  de  l’acide  sulfbydrique  pur. 

Le  protosulfure  d’étain  doit  être  considéré  roinme  une  suU’obase  puis- 
sante ; en  clTet,  il  se  combine  avec  un  grand  nombre  de  sulfures , ut 
forme  des  composés  dans  lesquels  il  simiblc  jouer  le  rdlc  de  base  : tels 
sont  le  sulfocarbonate  d’étain  (SnS, CS*) , le  sulfarséniatc  d’étain  (SnS, 
ArS^),  etc. 

Ce  sulfure  s’obtient  par  voie  humide,  en  précipitant  un  sel  de  protoxide 
d’étain  par  l’acide  sulfbydrique  ; pour  le  préparer  par  voie  sèche , il  faut 
faire  chauffer  de  l’étain  avec  du  soufi-e , pulvériser  la  masse  et  la  chauffer 
avec  une  nouvelle  ipiaiitité  de  soufiX!  jusqu’à  ce  ([Uc  le  mélange  soit 
entré  cil  fusion. 
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SESQUISULFUBR  D’kTAIN.  Sm*S-\ 

G; corps  est  sans  importance  ; U s'obtient  eu  cliauffaut  au  rouge  obscur 
du  protosulfure  d’étain  avec  un  excès  de  soufre. 

BISULFLRE  d’kTAIN,  SnS*. 

G;  sulfure  [veut  être  obtenu  par  voie  sèche  et  par  voie  humide. 

On  le  prépare  par  voie  humide  en  traitant  une  dissolution  de  bichlo- 
rure  d’étain  par  l’acide  sulfliydriquc. 

Le  bisulfure  d’etaiu  ainsi  obtenu  est  d'un  jaune  sale , insoluble  dans 
l’eau , soluble  dans  la  potasse , et  précipité  de  cette  dissolution  par  les 
acides. 

Le  bisulfure  d’étain  obtenu  par  voie  sèche  a reçu  le  nom  A'Or  mussif. 

Pour  le  préparer,  on  amalgame  i2  p.  d’étain  avec  6 p.  de  mercure  ; on 
broie  l’amalgame  avec  7 p.  de  fleur  de  soufre,  et  6 p.  de  sel  ammoniac. 
On  introduit  le  mélange  dans  un  matras  de  verre  , et  on  le  chaulTe  len- 
tement au  rouge  sombre  dans  un  bain  de  sable , jusqu’à  ce  (]u’il  ne  dégage 
plus  de  vapeurs  blanches.  Il  se  forme  du  sulfure  et  du  bichlorure  de  mer- 
cure qui  se  volatilisent,  et  l’on  trouve  au  fond  du  ballon  une  couche  cris- 
talline d’or  mussif. 

Gi  corps  est  d’un  jaune  d’or;  il  cristallise  en  belles  paillettes  hexago- 
nales, douces  au  toucher , inattaquables  par  tous  les  acides , excepte  par 
l’eau  régale. 

Chauffé  au  rouge  avec  le  double  de  son  poids  de  nitre,  il  fait  entendre 
une  violente  explosion  , et  forme  alors  du  sulfate  et  du  stannate  de  po- 
tasse. 

Le  bisulfure  d’étain  se  comporte  comme  un  sulfacide  puissant,  et  se 
combine  avec  les  sulfobases.  Il  se  dissout  dans  l’hydrate  de  potasse  ; dans 
ce  cas , une  |>artie  du  sulfure  se  décompose  pour  produire  du  stannate 
de  potasse  et  du  sulfure  de  potassium , l’autre  se  combine  au  sulfure 
de  potassium  formé  dans  la  réaction.  Lorsqu’on  le  fait  bouillir  avec  une 
dissolution  de  carbonate  de  potasse,  il  chasse  l’acide  carbonique , et  forme 
du  sulfostannate  de  potasse  (KS,SnS’j. 

Le  bisulfure  d’étain  se  décompose  par  la  chaleur , et  donne  un  mélange 
de  protosulfure  et  de  sesquisulfure  d’étain. 

L’or  mussif  sert  à bronzer  le  bois  ; il  est  aussi  employé  pour  frotter  les 
coussins  des  machines  électriques. 

PHOSPlIUnES  d’étaix. 

G;  phosphure  d’étain  obtenu  en  chauffant  un  mélange  d’étain  et  de 
idiospliore  en  excès  contient , d’après  Pelletier , 15  à 16  p.  100  de  phos- 
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plioii*.  Il  est  tl’un  blanc  d’argent , moins  ftisible  que  l'rtain,  mou,  mal- 
léable, et  d’une  texture  lamelleuse. 

Lorsqu’on  fait  .irriver  un  excès  d’hydrogène  phosphore  sur  du  proto- 
chlorure  d’étain  anhydre,  et  qu’on  arrose  avec  de  l’eau  le  composé  qui  en 
résulte,  il  reste  un  résidu  jaune,  dont  la  composition,  d’aprèsM.  H.  Kose. 
est  représentée  par  la  formule  : Sn’Ph^ 

ARSKMURKS. 

L’étain  et  l’arsenic  se  combinent  pour  ainsi  dire  en  Imites  proportions 
par  la  voie  sèche.  Ces  compost'-s  sont  gi-is , cassants,  lamelleux , moins 
fusibles  que  l’étain,  et  facilement  oxidés  par  le  grillage  qui  en  dégage  de 
l’acide  arsénieux.  Traités  par  l’acide  chlorhydrique,  ils  donnent  des  ni<-- 
langes  d’hydrogène  et  d’hydrogène  areéiiié  qui  se  dégagent , et  du  chlo- 
run>  d’étain  qui  se  dissout;  une  certaine  quantité  d’arsenic  se  sépare  à 
l’iHat  de  liberté. 

Il  suflit  d'une  très  petite  quantité  d’arsenic  pour  durcir  l’étain,  altérer 
.sa  malléabilibi,  et  lui  communiquer  la  propriété  de  cristalliser  facile- 
ment en  larges  lames. 

AZOTATE  DE  l'ROTOXIDE  d’f.TAIN.  .Sii0,A7.05. 

Ce  sel  n’est  pas  connu  à l’état  solide  ; quand  on  concentre  sa  disso- 
lution , il  .se  déixnnpose  et  se  change  en  acide  stannique.  Il  éprouve  la 
même  altération  lorstju’on  le  laisse  au  contact  de  l’air.  On  le  prépare  en 
dissolvant  dans  l'acide  azotique  étendu,  l’hydrate  de  protoxide  d’étain  ou 
le  protosulfure  d’étain. 

Quand  on  traite  l’étain  par  de  l’acide  azotiipie  d’une  densité  de  l,Hh, 
on  obtient  une  dissolution  d’un  azotate  double  de  protoxide  d’étain  et 
d’ammoniaque  qui  se  décompose  par  la  concentration,  et  donue,  comme 
l’azotate , un  dépét  d’acide  stannique  hydraté. 

SUI.FATR  DE  PROTOXIDE  d'ÉTAIN’. 

Itertliollet  a obtenu  ce  sel  en  chauffant  l’acide  sulfurique  avec  le  proto- 
olilorure  d’étain  ; mais,  d’après  M.  Bouquet,  le  meilleur  moyen  de  le  pré- 
parer consiste  à saturer  à chaud  l’acide  sulfurique  étendu  par  du  pro- 
loxide  d’étain  hydraté  et  encore  humide.  CiCt  oxide  se  dissout  rapidement, 
et  laisse  déposer  par  le  refroidissement  une  gnmde  quantité  de  cristaux 
lamelleux,  incolores,  d’un  aspect  nacré. 

Le  sulfate  d’étain  est  très  soluble  dans  l’eau  froide  ; cette  dissolution 
se  flécompose  facilement  et  prorluit  un  sous-std  blanc  et  insoluble. 

la-  sulfate  d’étain  est  anhydre* , et  a pour  formule  ; SnO,SO^;  il  se  dé- 
l'ompose  par  la  chaleur,  dégage  de  l’acide  sulfureux , et  laisse  un  résidu 
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d'acide  staïuiique.  Il  l'orme  dee  seU  doubles  assez  stables  avec  le  sulfate 
de  potasse  et  le  sulfate  d'ammoniaque. 


L’hyposulfâte,  le  sulfite,  le  phosphate  et  le  borate  d'étain  sont  à peine 
connus  et  sans  importance.  L’étain,  mis  en  contact  avec  l'acide  sulfurtïux 
et  l'eau , est  attaqué  sans  qu’on  observe  aucun  dégagement  de  gaz  ; il  se 
produit  du  sulfure,  du  sulfite  et  de  l’hyposulfite  de  protoxide  d'étain. 

Le  jihosphatif,  \e  phosphite,  Viodate  et  le  iorate  de  protoxide  d'étain  sont 
insolubles. 

.MlMîll.tlS  d’kT.MN. 

Les  seules  es|iéccs  minérales  qui  contiennent  l’étain  sont  l’oxide  et  le 
sulfure  ; encore  le  sulfure  est-il  très  rare. 

ACIDE  STAXMQCIÎ  NATCKEI.. 

Ce  minéral  se  trouve  en  filons,  en  amas,  et  le  plus  souvent  en  veinules 
très  disst’-minées  dans  les  terrains  anciens.  Il  est  presque  toujours  accom- 
pagné de  wolfram,  de  molybdène  sulfuré  et  de  pyrites  arsenicales. 

Les  principaux  gîtes  exploitables  sont  aux  Indes,  au  Chili,  au  Mexique , 
dans  le  Cornouailles,  en  Espagne,  en  Saxe  et  en  Bohème. 

L’acide  stanniquc  naturel  e.st  ordinairement  d’un  brun  rouge  pâle; 
(juclquefois  brun,  noir,  gris  jaune,  vert;  le  plus  souvent  opaque.  11  est 
très  dur,  et  d’une  densité  de  6,7 . 

Il  cristallise  en  prismes  droits  carrés,  isomorphes  avec  l’acide  titanique. 

L’acide  stannique  contient  presque  toujoursde  l’oxide  de  fer,  de  l’oxide 
de  manganèse  et  quelquefois  de  l’oxide  de  tantale. 

MÉTALLURGIE  DE  I.’ÉTAIN. 

L’extraction  de  l’étain  est  une  des  opérations  métallurgiques  qui  exigent 
le  moins  de  difficultés;  car  on  retire  toujours  œ métal  de  l’acide  stan- 
nique, qui  se  réduit  facilement  sous  l’influence  du  charbon , et  donne  de 
l’étain  métallique. 

Le  minerai  d’étain  se  trouve  ordinairement  dans  les  terrains  anciens 
à l’état  cristallin,  dans  les  granités,  les  jmrphjTcs,  les  schistes,  etc.  Celui 
qui  se  rencontre  dans  les  terrains  d’alluvion  donne  le  métal  le  plus 
estimé. 

Le  minerai  cru  est  trié,  bocardé  et  lavé  sur  des  tables  pour  le  s<’-parer 
des  gangues  pierreuses  qui  l’accompagnent.  Lorsqu’il  s’agit  de  minerai 
provenant  de  filons  ou  de  stock werks,  on  le  soumet  ensuite  à un  grillage 
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soigné  dans  des  tbure  à i-éverbère,  surtout  dans  le  but  d'en  séparer  le 
fer,  le  soufre  et  l’arsenic. 

I^e  grillage  décompose  les  pyrites  cuivreuses,  ferrugineuses  et  arse- 
nicales. Lorsque  le  minerai  contient  du  cuivre,  on  le  retire  des  schlichs 
grillés  , par  le  lessivage  ; l’arsenic  est  recueilli  à l’état  d’acide  arsénieux 
dans  des  chambres  de  condensation  interposées  entre  le  four  de  grillage 
etsa  cheminée.  On  soumet  à un  nouveau  lavage  leschlich  grillé,  alin  de 
séparer  l’oxide  de  fer  pulvérulent  et  le  léger  résidu  du  grillage  des  py- 
rites que  le  premier  lavage  n’avait  pu  enlever. 

Par  des  lavages  nombreux  et  soignés,  on  arrive  à donner  à un  minerai 
très  pauvre  une  grande  richesse.  Le  minerai  d’alluvion  n’a  jamais  besoin 
de  subir  un  grillage  et  un  lavage  subséquent.  Le  résidu  des  lavages  est  en 
grande  partie  formé  d’acide  stannique  ; il  est  alors  soumis  à la  réduc- 
tion . t 

La  fusion  des  minerais  d’étain  s’opère  par  deux  méthodes  différeiiles , 
suivant  la  nature  des  minerais. 

Les  minerais  des  terrains  d’alluvion  qui  donnent  un  métal  très  pur, 
se  réduisent  par  le  charbon  de  lx)is  dans  un  fourneau  à manche;  ceux 
des  mines  sont  traités  par  la  houille  dans  des  fours  à réverbères. 

FUSION  DU  MINUn.U  D’kT.VIN  AU  FOURNEAU  A MANCHE. 

Les  fourneaux  à manche,  dont  on  fait  usage  pour  réduire  le  minerai 
d’étain , ont  une  certaine  ressemblance  avec  les  hauts  - fourneaux  qui 
servent  à la  préparation  de  la  fonte  (pl.  31,  fig.  1,  2,  3);  ils  ont  en- 
viron 5 mètres  de  hauteur.  Le  massif  est  bftti  en  briques  ; il  foi-me 
un  prisme  à base  carrée  , un  peu  moins  large  que  haut  ; le  gueulard 
est  .sensiblement  rond;  il  a 0“,10  de  diamètre.  On  jette  alternativement 
dans  le  fourneau  le  minerai  et  le  combustible.  L’intérieur  du  fourneau 
est  formé  d’un  cylindre  en  fonte  vertical  , revêtu  d’argile,  et  présen- 
tant une  ouverture  pour  le  passage  du  vent;  cette  ouverture  reçoit  une 
tuyère  dans  laquelle  se  rendent  les  buses  de  deux  soufflets  ; elle  se  trouve 
à une  petite  hauteur  au-dessus  de  la  sole  du  fourneau.  Au  niveau  de  la 
sole,  le  cylindre  présente  une  échancrure  au-dessousde  laquelle  se  trouve 
le  bassin  de  réce()tion.  Un  second  bassin  plus  grand  que  le  premier  est 
placé  au  niveau  du  sol  ; non  loin  de  ce  second  bassin , s’en  trouve  un 
troisième  qui  sert  au  raffinage.  Tous  ces  bassins  sont  en  briques  ou  eu 
fonte. 

L’étain  vient  se  rendre  dans  le  premier  bassin  de  réception,  où  ou  le 
laisse  en  repos  pendant  quelque  temps.  11  se  partage  ainsi  en  plusieurs 
zones  ; l’étain  pur  se  trouve  il  la  surface  , tandis  que  l’élain  allié  se  ras- 
semble au  fond  du  bassin.  On  décante  les  parties  supérieures  dans  le 
bassin  d’affinage  préalablement  chauffe,  et  l’on  jirocèdc  au  raflllnage. 
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Cette  opération  a pour  but  de  réduire  l’oxide  que  retient  le  métal , et 
de  déterminer  dans  l’étain  fondu  une  ébullition  artificielle  qui  le  di^ 
barrasse  des  scories  ou  des  poussières  qu’il  contient.  A cet  effet , on 
introduit  dans  la  masse  métallique  des  charbons  mouillés  ou  du  bois 
vert. 

Après  cette  opération  qui  dure  environ  trois  heures , on  laisse  reposer 
le  métal,  et  on  le  coule  dans  des  moules. 

Quelquefois  on  chauffe  l’étain  fondu  à une  température  où  il  devient 
cassant;  et  en  le  laissant  tomber  sur  le  sol , on  le  divise  en  fragments  qui 
présentent  une  apparence  cristalline;  l’étain  ainsi  préparé  porte  le  nom 
A’éiain  en  larmes.  Il  est  d’autant  plus  pur  que  ses  cristaux  sont  plus  volu- 
mineux. 

FUSION  DU  UINERAI  d’^TAIN  AU  FOUR  A RÉVERBÈRE, 

Le  minerai  d’étain  qui  provient  des  mines  est  réduit  en  .Angleterre  par 
la  houille  dans  des  fours  à réverbère  qui  peuvent  contenir  une  charge  de 
600  à 800  kil.  Ces  fourneaux  sont  à une  seule  chauffe  ; la  voûte  est  très 
surbaissée;  dans  son  point  le  plus  haut,  elle  ne  s’élève  qu’à  O^jSO  au- 
dessus  de  la  sole  (pl.  31,  flg.  à et  5). 

Le  fourneau  présente  trois  portes,  une  pour  la  chauffe,  une  pour  la 
charge,  et  une  troisième  pour  brasser  la  masse  et  faire  sortir  les  scories. 

La  sole  est  légèrement  concave,  et  de  son  point  le  plus  bas  part  un 
conduit  qui,  passant  sous  la  porte  latérale  de  la  chauffe,  amène  l’étain 
dans  un  bassin  de  réception.  Ce  conduit  est  bouché  pendant  la  fonte  avec 
un  tampon  d'argile. 

Le  minerai  est  mélangé  avec  la  houille  : dans  quelques  localités,  on 
ajoute  de  la  chaux  pour  faciliter  la  fusion  de  la  gangue. 

Le  [K)int  important  de  la  conduite  du  feu  est  de  réduire  l'acide  stan- 
nique  avant  la  fusion  des  gangues  ; sinon,  il  se  formerait  un  émail  qui 
deviendrait  d’une  réduction  très  difficile. 

On  enlève  de  temps  en  temps  les  scories  de  la  surface  du  bain,  et  l’on 
coule  le  métal  dans  le  bassin  de  réception  ; les  scories  qui  se  rassem  - 
blent  à sa  surface  sont  mises  de  côté  , et  le  métal  est  coulé  en  plaques 
ou  en  lingots. 

On  raffine  l'étain  brut  dans  des  fourneaux  qui  ressemblent  à ceux  qui 
ont  servi  à la  fusion  ; et  on  le  sépare  ensuite  par  liquation  des  sub- 
stances étrangères  qu’il  contient , en  ayant  égard  à la  densité  et  à la  fu- 
sibilité comparatives  de  l’étain  et  des  corps  étrangers  avec  lesquels  il  est 
mélangé. 

Les  couches  métalliques  qui  fondent  le  plus  facilement  et  qui  sont  les 
plus  légères,  donnent  toujours  le  métal  le  plus  pur. 
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AI.UACK  d’étain  KT  DK  FER.  FKR-BI.ANC. 

L’étain  s’allie  en  tonte  proportions  avec  le  fer  : ces  alliages  sont  cas- 
sants, et  plus  ou  moins  fusibles,  selon  la  quantité  de  fer  qu'ils  contien- 
nent; lorsqu’on  les  soumet  à l’action  d’une  douce  chaleur,  on  peut 
séparer  en  partie,  par  liquation  , l’étain  du  fer. 

M.  Lassaigne  a analysiî  un  alliage  cristallisé  (jui  était  formé  de  3 éspii- 
valents  de  fer  et  do  1 équivalent  d’étain. 

Le  fer-blanc  est  une  feuille  de  tôle  recouverte  d’un  alliage  de  fer  et 
d'étain.  Les  couches  qui  sont  en  contaet  avec  le  fer  sont  un  alliage  vé- 
ritable de  ce  métal  et  d’étain;  la  surface  est  de  l’étain  métallique. 

laî  fer-blanc  est  devenu  un  alliage  très  précieux  pour  les  usages  domes- 
tiques, car  il  présente  la  ténacité  du  fer,  et  peut,  comme  l'étain,  se  con- 
server à l’air  humide  sanss’oxider. 

Pour  que  l’étain  adhère  à la  surface  des  feuilles  de  tôle,  il  est  indispen- 
sable de  les  décaper,  et  de  les  débarrasser  des  couches  d’oxide  de  fer  qui 
les  recouvrent  ordinairement.  Dans  ce  but,  on  les  plonge  dans  une  eau 
aciduléie  par  un  mélange  d’acide  sulfurique  et  d’acide  chlorhydrique , 
jus<iu’à  ce  qu’elles  soient  devenues  très  brillante,  et  (|u’elles  ne  présen- 
tent plus  de  taches  noires  à leur  surface.  la's  plaques  de  tôle  sont  ensuite 
passées  dans  l’eau  pure,  et  frottéi's  avec  du  chanvre  et  du  sable.  Apri-s 
ces  opérations  préparatoires,  on  les  plonge  pendant  une  heure  environ 
dans  un  bain  de  graisse,  qui  les  sèche,  et  un  les  passe  au  bain  d’étain,  qui 
est  lui-même  recouvert  de  giaisse.  Les  plaques  st>journent  environ  une 
heure  et  demie  dans  l’étain.  Après  cette  immersion,  on  les  laisse  égoutter 
sur  une  grille  en  fer. 

Les  feuilles  qui  sortent  de  ce  bain  métallique  contiennent  toujours  un 
excès  d'étain,  qu’on  leur  enlève  au  moyen  d’une  opération  qui  porte  le 
nom  de  lavage. 

Cette  opération  consiste  à plonger  rapidement  la  feuille  de  fer-blanc 
dans  un  bain  d’étain  très  pur,  qui  fait  fondre  l’excès  d’étain  qui  se  trouve 
à la  surface  du  fer-blanc  ; on  brosse  la  plaque,  on  la  passe  dans  un  nou- 
veau bain  d’(';tain  i>our  etfacer  les  marques  de  la  brosse,  et  on  la  plonge 
dans  un  pot  à graisse.  Pour  terminer  la  pi'éparation  des  plaques  de  fer- 
blanc  , il  ne  reste  plus  qu’à  les  nettoyer  au  moyen  du  son. 

Le  fer-blanc  a l’aspect  de  l'étain;  il  conserve  longtemps  son  éclat , à 
moins  qu’il  ne  présente  à sa  surface  une  fissure  qui  mette  le  fer  à décou- 
vert ; il  se  forme  alors  des  taches  de  rouille  qui  augmentent  rapidement. 

MOIRÉ. 

Lorsqu’on  plonge  du  fer-blanc  dans  une  liqueur  acide,  les  couches 
d'étain  qui  sont  à la  surface  entrent  en  flissolntion,  et  mettent  à mi  les 
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uiuc1k*s  intiTieuiv.s  (jui  s<î  montrent  alors  avec  une  apparence  cristalline 
et  chatoyante  ; c’est  ainsi  que  se  prépare  le  moiré. 

On  iK,>ut  employer  |x>ur  moirer  l’étain  les  mélanges  suivants  : 

1*  8 parties  d’eiiu,  /i  de  sel  marin,  2 d’acide  azotique  , 

2"  8 parties  d’eau,  2 d’acide  azoticpie,  3 d’acide  chlorhydrique; 

3“  8 parties  d’eau,  1 d’acide  sulfurique,  2 d’acide  chlorhydrique. 

Le  fei^blanc  le  plus  convenable  pour  la  fabrication  du  moiré  est  celui 
qui  est  préparé  avec  de  l’étain  très  pur. 

Le  fer-blanc  destiné  au  moiré  métallique  doit  être  recouvert  d’une 
couche  d’étain  plus  épaisse  que  celle  que  l’on  met  ordinairement  sur  le 
fer-blanc  ; si  la  couche  d’étain  était  trop  mince , les  cristaux  de  inoiré' 
seraient  toujours  as.sez  petits. 

Pour  préparer  le  moiré,  on  chauffe  légèrement  la  feuille  de  fer-blanc, 
et  l’on  y passe  à l’aide  d’une  é|ionge  une  couche  bien  égale  de  liqueur 
acide  : on  voit  apparaître  immédiatement  les  cristaux  métalliques;  on 
arrête  l’action  de  l’acide  en  plongeant  la  feuille  de  fer-blanc  dans  l’eau  ; 
si  l’acide  agissait  trop  longtemps,  la  tôle  serait  bientôt  mise  <à  nu,  et  don- 
nerait des  taches  noires. 

On  jMîut  modifier  à volonté  l’aspect  du  moiré,  en  changeant  la  cris- 
tallisation de  l’étain.  Dans  l’état  ordinaire,  l’étain  qui  recouvre  le  fer-blanc 
est  refroidi  lentement,  et  ses  cristaux  sont  volumineux.  Mais  si  l’on  fait 
chauffer  le  fer-blanc  , de  manière  à faire  fondre  l’étain  , qu’on  sau- 
)K)udre  la  feuille  avec  du  sel  ammoniac  , afin  de  réduire  l’oxide  formé  , 
et  qu’on  le  plonge  rapidement  dans  de  l’eau  froide , l’étain  affecte  la 
forme  de  petits  cristaux  radiés  : si  l’on  traite  ensuite  une  pareille  plaque 
par  de  l’eau  acidultie , on  obtient  un  moiré  qui  présente  l’aspect  du 
granit. 

Pour  conserver  le  moiré*,  il  faut  le  sécher  rapidement  et  le  recouvrir 
ensuite  d’une  couche  de  vernis.  En  employant  des  vernis  diversement  co- 
lorés, ont  obtient  des  moirés  dont  l’effet  est  souvent  très  agréable. 

iintc*  4e  l'ClBia, 

L’étain,  étant  un  métal  difficilement  altérable,  est  employé  à la  fabri- 
cation d’un  grand  nombre  de  vases  et  d’ustensibles  pour  l’usage  domes- 
tique. Il  .sert  surtout  à étamer  le  cuivre.  Les  feuilles  minces  d’éuin 
qui  servent  à préserver  un  grand  nombre  de  substances  de  l’action  de 
l’air  et  de  l’humidité,  l’étamage  des  glaces,  la  fabrication  du  bronze,  la 
soudure  des  plombiers,  le  fer-blanc,  emploient  une  grande  quantité  d’é- 
tain. Les  deux  chlorures  d’étain  sont  des  mordants  très  utiles  dans  la  tein- 
ture. L’étain  sert  aussi  à préparer  l’or  mussif,  le  pourpre  de  Cassius,  le 
pink-color,  la  laque  minérale,  etc.,  etc. 
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TITANE. 

Ce  métal  a été  découvert  en  1791  par  Gregor  dans  le  fer  lilané , et  si- 
gnalé en  1792i  par  Klaproth  dans  le  rutile. 

Il  se  trouve  quelquefois  cristallisé  en  cubes  dans  les  scories  de  quelques 
hauts-fourneaux  ; il  est  alors  d’un  rouge  de  cuivre  très  éclatant,  et  assez 
dur  pour  rayer  le  quartz.  Le  titane  est  cassant,  et  peut  être  réduit  en 
poudre.  Il  est  infusible.  Sa  densité  est  de  5,9.  Il  est  insoluble  dans  les 
acides  sulfurique,  azotique,  chlorhydrique,  et  même  dans  l'eau  régale. 

Ce  métal  est  attaqué  par  un  mélange  de  nitre  et  de  potasse , et  donne 
du  titanate  de  potasse. 

On  peut  obtenir  le  titane  dans  un  grand  état  de  division  d’après  une 
méthode  indiquée  parM.  II.  Rose,  etqui  consiste  à soumettre  a l’action  de 
la  chaleur  une  combinaison  de  chloi'ure  de  titane  et  d’ammoniaque.  Le 
titane  se  présente  alors  en  petites  paillettes  d’un  rouge  de  cuivTe,  solubles 
dans  l’eau  nigale,  qui  s’enflamment  lorsqu’on  les  chauffe  au  contact  de 
l’air  et  se  changent  en  acide  titanique. 

Laugier  a préparé  le  titane  métallique  on  réduisant,  au  creuset  bras- 
qué,  l’acide  titanique  par  le  charbon. 

COMBI,\.4ISOKS  DU  TITANE  AVEC  L’OXIGÈNE. 

Le  titane  forme  avec  l’oxigène  les  trois  combinaisons  suivantes  : 
Protoxide  de  titane.  . . . 110. 


Sesqiil-oxidc Ti’O’. 

Acide  titanique TiO*. 


PltOTO.MDE  DK  TITANE.  TiO. 

Cet  oxide  est  d’un  noir  luisant;  il  est  infusible  à la  plus  haute  tempé- 
rature; il  se  change  par  le  grillage  en  acide  titanique;  il  se  dissout 
lentement  dans  les  acides,  et  se  combine  avec  les  alcalis.  Son  hydrate 
est  d’un  beau  bleu  ; il  absorbe  très  rapidement  l’oxigène,  et  se  change  en 
acide  titanique.  Il  décompose  l’eau , même  à la  température  ordinaire. 

Un  prépare  le  protoxide  de  titane  en  chauffant  l’acide  titanique  avec 
du  potassium  ou  en  réduisant  l’acide  titanique  par  le  charbon  ; mais  alors 
il  SC  forme  toujours  un  mélange  de  titane  métallique  et  d’oxide. 

Le  minéral  que  l’on  nomme  matase  parait  être  du  protoxide  de  ti- 
tane; il  cristallise  en  octaèdres  à base  carrée  d’une  densité  de  3,85. 
Cependant  quelques  minéralogistes  le  considèrent  comme  de  l’acide  ti- 
tanique. 

L’oxide  de  titane  présente  au  chalumeau  des  r*‘actions  caractéristiques. 
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Lorsqu'on  le  chauffe  avec  du  borax  ou  du  sel  de  phos|>hui'e , il  donne  un 
verre  d’abord  incolore  et  qui,  dans  la  tlanime  intérieure,  devient  d'un  beau 
violet  amcthiste. 

SESQUI-OXIDE  DE  TITANE.  Ti^O*. 

L’ammoniaque,  la  potasse  et  la  soude  produisent  dans  la  dissolution 
des  sels  de  sesqui-chlorurcde  titane,  un  précipité  gélatineux,  brun  foncé, 
qui  est  de  l’hydrate  de  sesqui-oxide  de  titane  : TiK)’,HO.  Ce  précipité 
absorbe  l’oxigène  de  l’air , devient  noir , puis  bleu  , et  enrin  tout  à fait 
blanc  ; il  est  alors  changé  en  acide  titanique. 

L’acide  titanique  cxpasé,  à une  haute  température,  à l’action  d’un  cou- 
rant d’hydrogène  sec  et  bien  privé  d’air,  laisse  une  poudre  noire  de  ses- 
qui-oxide de  titane. 

Lorsqu’on  plonge  une  lame  de  zinc  dans  le  bichlorure  de  titane , la  li- 
queur se  colore  d’abord  en  bleu  fonc.é,  puis  en  pourpre  et  laisse  bientôt 
déposer  une  poudre  violette,  qui  parait  être  du  .sesqui-oxide  de  titane. 
Ce  composé  se  transforme  facilement  à l’air  en  acide  titanique. 

Le  sesqui-oxide  de  titane  s’unit  aux  acides,  et  forme  des  sels  qui  ont 
été  jusqu’à  présent  peu  étudiés.  ^ 

ACIDE  TITANIQ13E.  TiO^. 

11  lésulte  des  recherches  de  M.  H.  Rose,  que  l’acide  titanique  doit  être 
considéré  comme  un  véritable  acide,  et  qu’il  ne  fonctionne  dans  aucun 
cas  comme  une  base  salifiable. 

Cet  acide  prend  une  teinte  jaune  quand  on  1e  chauffe,  et  redevient 
blanc  par  le  refroidissement  ; il  est  infusible , fixe,  indécomposable  par 
la  chaleur,  insoluble  dans  l’eau  ; il  rougit  la  teinture  de  tournesol.  Sa 
densité  est  de  3,791. 

L’acide  titanique  est  ramené  à l’état  de  protoxidc  parle  potassium.  I..e 
charbon  le  réduit  complètement;  l’hydrogène  et  l’acide  sulfliydriquene 
l’altèrent  pas. 

L’hydrate  d’acide  titanique  que  l’on  obtient  en  décomposant  un  tita- 
nate  par  un  acide  énergique  , est  blanc  et  gélatineux  comme  l’alumine  ; 
il  reste  longtemps  en  suspension  dans  l’eau  , et  pa.s,se  à travers  les  HIti-es, 
à moins  que  la  dissolution  no  contienne  du  sel  ammon'ac  ; il  .se  dis.sout 
dans  quelques  acides , et  perd  cette  solubilité  lorsqu’il  a été  calciné 
ou  seulement  desséché  : toutefois  l’acide  sulfurique  coneentié  et 
bouillant  dissout  facilement  l’acide  titanique  qui  a été  chauffé,  même  au 
rouge. 

L’acide  titanique  pnisente  une  certaine  analogie  avec  l’acide  stan- 
nique;  ces  deux  acides  se  trouvent,  dans  la  nature,  cristallisés  sous  les 
mêmes  formes. 

Le  nitile  peut  être  considéré  comme  de  l’acide  titanique  presque  pur  ; 

II.  30 
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plusieurs  niétliodcs  ont  rté  indiquées  pour  extraire  cet  acide;  nous  fe- 
rons connaître  seulement  celle  que  l’on  doit  à M.  Bertliier,  et  qui  nous 
parait  devoir  être  préférée  a toutes  les  autres. 

Pour  rendre  le  rutile  attaquable  par  les  acides , on  le  jtulvérise  et  on 
le  fait  fondre  avec  2 p.  de  poUisse  au  creuset  d’argent  ou  au  creuset  bras- 
qué  avec  2 p.  de  carbonate  de  potasse;  on  peut  également  chaulTer  le 
rutile  avec  son  poids  de  chlorure  de  barium  , dans  un  creuset  brasqué  , 
à la  température  d’un  essai  de  fer. 

Lorsqu’on  a employé  le  chlorure  de  barium,  qui  a l'avantage  de  ne  pas 
introduire  dans  la  liqueur  un  alcali  dont  on  se  débarrasse  difficilement, 
on  reprend  la  masse  par  l'eau  qui  etdève  l’excès  do  chlorure  de  barium , 
et  l’on  traite  le  résidu  par  l’acide  sulfurique;  cet  acide dis.sont  l’acide  ti- 
tanique;  on  fait  alors  passer  dans  la  li<iueur  un  courant  d’acide  .sulfhy- 
dritjue  pour  précipiter  l’étain,  et  l’on  ajoute  à la  dissolution  filtrée  , de 
l’ammoniaque  qui  forme  un  dépôt  d’acide  titanlque  coloré  par  le  sulfure 
de  fer.  La  liqueur  est  alors  abandonnée  au  re[)os  ; on  la  diicante , puis 
on  la  remplace  par  une  dissolution  d’acide  sulfureux  qui  dis.sout  le  sul- 
fure de  for  en  le  faisant  passer  à l’état  d'hyposulfite,  et  laiss».*  l’acide  tita- 
nique  parfaitement  blanc. 

TITANATES. 

Les  titanates  neutres  sont  incolores  ou  légèrement  jaunâtres,  insolubles 
et  décomposés  par  l'eau  bouillantecn  titanates  acides  etensous-tilanates. 

lisse  dissolvent  dans  l’acide  chlorhydrique;  rannnoniaque  en  sépare 
un  sel  acide  qui  se  dét'oinpose  par  la  chaleur  en  laissant  un  résidu  d'a- 
cide titanique.  Les  acides  sulfurique,  phosphorique  et  arsémique  , pro- 
duisent dans  les  titanates  des  précipités  blancs  qui  sont  formés  par  une 
combinaison  de  ces  acides  avec  l’acide  titanique , et  qui  se  dissolvent 
dans  un  excès  d’acide.  Ijh  cyanoferrure  de  potassium  et  l’infusion  de 
noix  de  galles  pré-cipitent  les  titanates  en  rouge  brun.  L’étain  et  le  zinc 
colorent  en  violet  ou  en  bleu  les  dissolutions  acides  des  titanates,  et  y 
forment  ensuite  un  précipité  bleu  d’hydrate  de  protoxide  de  titane. 

L’acide  titanique  retiré  d’un  titanate,  puis  mêlé  au  charbon,  et  soumis 
ensuite,  à une  température  rouge,  à l'action  du  chlore,  donne  du  perchlo- 
rure  de  titane  facile  à distinguer  des  autres  chlorures  volatils,  à cau.se  de 
la  propriété  qu’il  présente  d’absorber  le  gaz  ammoniac,  et  de  produire  un 
composé  qui  se  détruit  par  lu  chaleur  en  laissant  un  résidu  de  titane 
métallique  en  paillettes  cohérentes  d’une  couleur  rouge  cuivreuse. 

I.,es  titanates  truités  au  chalumeau  par  le  phosphate  d'ammoniaque  et 
de  .soude,  dans  la  tlainiue  de  réduction  , donnent  un  verre  d’une  belle 
teinte  pourpre  tirant  sur  le  bleu  qui  se  fonce  en  .se  refroidissant,  et 
p<.*ut  même  devenir  noire  si  l’on  emploie  trop  de  titanate.  Cette  pro- 
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priété  distingue  nettement  l'acide  titiiiii(|ue  de  l'aride  taïUallque  qui  ne 
colore  pas  les  Ilux  au  feu  de  réduction. 

TITANATES  DE  KEB. 

La  nature  présente  plusieurs  combinaisons  d'acide  titanique  et  d’oxide 
de  fer. 

On  trouve  en  Cornouailltis  un  minerai  nom  né  minnknnite , qui  est  d'un 
noir  de  jais  éclatant,  et  qui  contient  65  p.  100  d’acide  titanique,  et  51 
d’oxide  de  fer. 

L’isérine  parait  être  un  titanate  neutre  de  fer. 

On  donne  le  nom  de  fer  lilanp  à des  mélanges  des  minéraux  précédents 
avec  le  fer  oxidulé. 

SELS  DE  rnOlOXlDE  DE  TITANE. 

Le  protoxide  de  titane  est  une  base  très  faible  ; toutes  ses  combinai- 
sons solubles  ont  une  réaction  fortement  acide,  et  sont  colonk's  en  rougi;; 
les  sous-sels  de  protoxide  de  titane  sont  noirs  ou  bleus,  et  insolubles 

Les  carbonates  alcalins  produisent  un  précipité  bleu  dans  les  dissolu- 
tions de  titane.  Ce  précipité  prend  une  couleur  canelle  à l’air,  et  pas.se  au 
vert  par  un  contact  prolongé  avec  l’air  et  l’eau. 

Le  sulfate  acide  de  protoxide  est  rouge  et  le  sulfate  basique  bleu  ; ce 
dernier  sel  absorbe  facilement  l'oxigène  de  l’air,  et  devient  incolore  en 
se  changeant  en  une  combinaison  d'acide  sulfurique  et  d'acide  titanique. 

rEllCllLOllUnE  DE  TITANE.  TiCI-, 

Ce  corps  est  liquide  comme  le  bicblorure  d'étain,  incolore,  transpa- 
rent, et  très  dense;  il  répand  des  vapeurs  à l’air,  et  bout  à 135°.  Sa  den- 
sité de  vapeur,  déterminée  par  .M.  Dumas,  est  de 6,836. 

Le  perchlorure  de  titane  est  décomjKisé  par  l’eau,  donne  de  l’acide  chlor- 
hydrique et  de  l’acide  titanique. 

On  le  prépare  en  faisant  arriver  du  chlore  gazeux  sur  un  mélange  d’a- 
cide titanique  et  de  charbon. 

SESQUICIILOBiniE  DE  TITANE,  ïi*Cl*. 

M.  Ebelmen  a dikamvert  recomposé,  en  faisant  passer  à travers  un 
tube  chauffé  au  rouge,  de  l'hydrogène  saturé  de  vapeurs  de  bichlornre  de 
titane  : il  se  produit  de  l’acide  chlorhydrique  et  un  sesqui-chlorure  peu  vo- 
latil qui  se  condense  dans  les  parties  froides  du  tube  en  écailles  d'un 
violet  fonci'',  déliquescentes,  et  produisant  une  liqueur  d’un  rouge  vio- 
lacé. 

Le  sesqui-chlorure  de  titane  est  surtout  remarquable  par  sa  grande  af- 
tinité  pour  l'oxigène  et  pour  le  chlore.  Il  réduit  les  dissolutions  d'or, 
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(l'argent  et  de  mercure , et  ramène  au  minimum  les  sels  de  bi-oxide  de 
<;uivre  et  de  sesqui-oxide  de  fer.  Le  sesquichlorure  de  titane  , cliaulTé  au 
contact  de  l’air,  se  transforme  en  acide  titanique  et  en  perchlorure  (W 
titane  : TiCl’. 

BISULFUnE  DE  TITA.NE.  TiS’. 

M.  H.  Kose  a découvert  le  bisulfure  de  titane,  eu  faisant  passer  des  va- 
peurs de  sulfure  de  carbone  sur  de  l’acide  titanique  porté  au  rouge  blanc 
dans  un  tube  de  porcelaine.  On  l’obtientsousformed’écailles  brillantes  qui 
ont  la  couleur  et  l’aspect  de  l’or  mussif,  en  chauffant  au  rouge,  dans  un 
tube  de  verre,  de  l’acide  sulfliydrique  sec  et  saturé  de  vapeurs  de  per- 
chlorure de  titane  (M.  Ebelmen). 

Le  bisulfure  de  titane  se  ternit  au  contact  de  l’air  humide,  en  exhalant 
l’odeur  de  l’hydrogène  sulfuré  ; le  grillage  le  convertit  facilement  en  acide 
sulfureux  et  en  acide  titanique  ; l’acide  chlorhydrique  CAincentré  en  dé- 
gage de  l’acide  sulfliydrique  ; l’eau  régale  l’attaque  en  produisant  de  l’a- 
cide sulfurique  et  de  l’acide  titanique. 

Les  sulfures  correspondant  au  protoxide  et  sesqui-oxide  de  titane  ne 
.sont  pas  connus. 

.UINER.US  DE  TITANE. 

Les  princi)Mux  minerais  de  titane  sont  : le  fer  titané , le  rutile , l’ana- 
tase,  \esp/iène  ou  la  IiVontle,  substance  cristallisée  qui  se  compose  de  ti- 
tanate  de  chaux  uni  au  silicate  de  chaux. 

La  polymignite  qu’on  trouve  en  cristaux  noirs,  est  du  titanate  de  lir- 
conc  et  d’yttria , contenant  plusieurs  autres  bases. 

Le  titane  rutile  de  Gourdon  et  de  Villeneuve  (Haute-Saône)  contient, 
selon  M.  Virlet,  98  p.  100  d’acide  titanique,  et  2 p.  100  d’oxide  de  fer. 

La  chrictonile  de  la  vallée  du  Bourg-d’Oysans , eu  Dauphiné,  contient, 
selon  M.  Marignac , kl  de  protoxide  de  fer  et  53  d’acide  titanique; 
sa  formule  est  (FeO,TiO’).  Le  fer  titané  de  Washington  a pour  formule 
(Foü)’,(Fe^O’)‘,  TiO*,  et  se  rapproche  beaucoup,  par  sa  composition , du 
fer  titané  d’Areiulal.  analysé  par  M.  Mosandcr. 

1.1CS  fers  titaiiés  et  les  oxides  de  fer  prtisentent  plusieurs  exemples  re- 
marquables d’isomorphisme.  M.  Mosander  a cherché,  le  premier,  à ex- 
pliquer ce  fait,  en  supposant  que  les  fers  titanés  sont  formés  par  le 
mélange  de  2 corps  isomorphes , c’est-n-dire  de  sesqui-oxide  de  fer, 
Fe’O,  et  de  titanate  de  protoxide  de  fer  : FeO,TiO*  = MW. 

Selon  M.  H.  Rose,  l’isomorphisme  de  ces  composés  s’expliquerait  mieux 
en  considérant  les  fers  titam^  comme  un  mélange  de  deux  oxides  i.so- 
morphes,  le  sesqui-oxide  de  fer  (FeW),  et  le  sesqui-oxide  de  titane  : 
Ti»n3. 
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LorMju’oii  cherche  à séparer  In  scsqui-oxidc  de  titane  des  fers  titaiiés, 
ce  corps  passe  à l’état  d’acide  titanique,  en  ramenant  an  minimum  une 
certaine  quantité  de  sesqui-oxide  de  fer. 


PLOxMB. 

Le  plomb  est  d’un  gris  bleuâtre,  ordinaii'ement  terne,  quand  il  a subi 
l’action  de  l’air,  mais  assez  éclatant  iors<|ue  sa  section  est  récente.  Il  est 
très  mou.  On  sait  qu’on  peut  ployer  facilement  des  lames  de  plomb  d’une 
grande  épaisseur,  et  que  ce  métal  est  même  enUtmé  par  l’ongle  ; frotté 
sur  le  papier,  il  laisse  des  traces  d’un  gris  métallique. 

La  densité  du  plomb  pur  est  de  11,445  ; celle  du  plomb  du  commerce 
est  de  11,352  seulement.  La  pesanteur  sixicitique  de  ce  métal,  au  lieu 
d’augmenter,  semble  diminuer  légèrement  par  Trérouissage  ; toutefois, 
lorsqu’on  le  comprime  fortement  dans  une  bague,  sa  densité  devient  un 
peu  plus  considérable. 

Le  plomb  occupe  le  sixième  rang  parmi  les  métaux,  par  rapport  à la 
malléabilité,  et  le  huitième  seulement  pour  la  ductilité.  On  peut  le  ré- 
duire en  feuilles  minces  : sa  ténacité  est  très  faible  , un  fd  de  plomb  de 
2 millimètres  de  section  se  rompt  sous  un  poids  de  9 kilogr. 

Le  plomb  entre  en  fusion  à 334";  sous  l’influence  d’une  temp*‘rature 
plus  élevée,  il  se  volatilise  sensiblement,  et  répand  des  fumées  très  visi- 
bles. 11  possède  la  propriété  de  dissoudre  une  certaine  quantité  d’oxide 
de  plomb  qui  lui  donne  de  la  dureté.  Gîtte  solubilité  de  l’oxide  de  plomb 
dans  le  métal  peut  expliquer  les  modifications  qu’éprouve  le  plomb 
dans  quelques  unes  de  ses  propriétés  physiques,  lorsc[u’il  a été  longtemps 
tenu  en  fusion  au  contact  de  l’air.  Pour  rendre  au  plomb  sa  mollesse  , il 
faut  l’agiter,  pendant  qu’il  est  fondu,  avec  un  peu  de  charbon  qui  réduit 
l’oxide  de  plomb. 

Le  plomb  refroidi  lentement  cristallise  en  pyramides  à quatre  faces,  ou 
en  octaèdres  réguliers:  exposé  à l’air  humide,  il  se  recouvre  d’une  couche 
noire  de  sous-oxide  qui  préserve  le  reste  du  métal  de  l’oxidation. 

Le  plomb  abandonné  dans  de  l’eau  distillée,  au  contact  de  l’air,  s’oxide 
rapidement , et  donne  nai.ssance  à de  l’hydrocarbonate  de  plomb  blanc 
et  cristallisé  ; la  présence  d’un  sel  étranger,  et  surtout  du  sulfate  de 
chaux  , empêche  cette  oxidation  : aussi  le  plomb  ne  s’oxide-t-il  que  su- 
perficiellement, quand  on  le  plonge  dans  de  l’eau  ordinaire  qui  contient 
toujours  des  sels  en  dissolution. 

L’acide  sulfurique  étendu  et  l’acide  chlorhydrique  n’attaquent  le 
plomb  que  très  difficilement;  l’acide  sulfurique  concentré  le  dissout  à 
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chaud,  et  lomie  de  l'acide  sulfureux  et  du  sulfate  de  plomb;  le  meilleur 
dissolvant  du  plomb  est  l'acide  amtique. 

L(!  plomb  se  combine  à l'oxigéne  en  trois  proportions,  et  produit 


les  oxides  suivants  ; 

Sous-oxide  di>  ploinli Pb’O; 

l’rotoxidc  de  plomb 11)0  ; 


Oxide  puce  de  plomb  ou  acide  plombiqiie  PbO*. 

Le  protoxidede  plomb  et  l'acide  ploinbi(pie  j)euvent  se  combiner  entre 
eux  en  plusieurs  proportions,  et  former  des  compos«’'S  que  l’on  nomme 
tniniums. 

SOUS-OXIDB  DK  Pt.OHB.  Pb’O. 

Cet  oxide  a été  découvert  par  Dulong,  qui  l’a  obtenu  en  cbaulTaiit  mo- 
dérément l’oxalatc  de  plomb  ; son  existence  a été  mise  hors  de  doute  par 
des  expériences  récentes  de  MM.  Roussingaultet  Pclonze. 

Le  sous-oxide  de  plomb  est  le  corps  noir  qui  se  produit  à la  surface  du 
plomb  expos<'!  à l’air  humide.  On  l’obtient  a l'état  de  pureté  en  chauffant 
l'oxalate  de  plomb  à 300“  jusi)u'à  ce  tpril  ne  se  dégage  plus  de  gaz. 

On  démontre  ejue  le  sous-oxide  de  plomb  ne  jH’ut  être  considéré  comme 
un  mélangé  de  plomb  et  de  protoxide  de  plomb,  en  le  broyant  avec  du 
mercure  qui  ne  forme  pas  d'amalgame , et  en  le  traitant  par  une  <lissolu- 
tion  de  sucre  qui  ne  dissout  p;is  de  traces  de  protoxide  de  ])lomb. 

Les  acides  ou  les  alcalis  étendus  le  décomposent  en  plomb  métallique 
et  en  piotoxide  de  plomb  qui  entre  en  dissolution.  Vers  400",  il  se  dé- 
double de  la  même  manière,  en  plomb  et  en  protoxide. 

Chauffé  au  contact  de  l’air,  il  brûle  comme  de  l’amadou  , et  se  trans- 
forme en  protoxide  de  plomb. 

riVOTOXIDK  DK  fLOMB.  PbO. 

L’oxide  de  jdomb  préparé  par  voie  sèche,  et  <pii  n’a  pas  éprouvi'  de 
fusion , [wrte  le  nom  de  ; lorsqu'il  a été  fondu,  on  le  nomme 

litharge. 

Propriété». 

Le  protoxidede  plomb  est  solide;  sa  couleur  varie  du  jaune  citron  au 
jaune  rouge;  il  entre  en  fusion  un  peu  au-dessous  du  rouge,  et  cristal- 
lise par  le  refroidissement  en  lames  micacées. 

Lorsqu’on  fait  fondre  de  la  litharge  dans  un  creuset  de  terre,  elle  agit 
sur  la  silice  du  creuset , et  forme  un  siliemte  de  plomb  fusible  ; aussi  le 
creuset  («t-il  rapidement  percé. 

IjC  protoxide  de  plondt  est  sensiblement  soluble  dans  l'eau  pure,  à la- 
quelle il  communique  une  réaction  alcaline.  ; cette  dissolution  contient 
environ  1/7000'  d’oxidedc  plomb.  Lapréstmccd'un  sel  étranger  cmjxVhe 


Digitized  by  Google 


PHUrOMUl!  UK  l’I.OMU.  kli 

la  dissülulioii.  Cet  uxide  est  facilement  réduit  par  le  charbon  et  par 
l’hydrogène.  Use  combine  avec  tous  les  acides, et  iHJUtmèine attirer  l’acide 
carbonique  de  l’air;  on  le  considère  comme  une  base  énergique  qui , par 
ses  propriétés  chimiques,  se  rapproche  beaucoup  des  terres  alcalines. 

Le  protoxide  de  plomb,  chaulïéuu  contact  de  l’air,  absorbe  l’oxigène, 
et  se  transforme  vers  300”  en  plombate  de  proU)xide  de  plomb,  qui  est  le 
minium. 

D’après  les  observations  do  M.  Leblanc  , la  litharge  fondue  au  contact 
de  l'air  dissout  une  quant  té  d’oxigène  qui  peut  aller  jus<iu’à  50 par 
kilogramme  ; ce  gaz  se  dégage  quand  la  litharge  se  refroidit;  l’oxide 
de  plomb  partage  cette  propriété  curieuse  avec  l’argent , qui  peut  aussi 
dissoudre  de  l’oxigène. 

L’oxide  de  plomb  se  combine  par  voie  sèche  et  par  voie  humide  avec 
les  alcalis  elles  terres,  et  forme  des  sels  que  l’on  nomme /j/omiiVes. 

Les  plombites  de  potasses  et  de  soude  sont  solubles  dans  l’eau.  Le 
plombitc  de  chaux  peut  cristalliser;  on  l’obtient  en  faisant  bouillir  de 
l’oxide  de  plomb  avec  un  lait  de  chaux  ; caî  dernier  plombite  est  em- 
ployé quelquefois  pour  teindre  les  cheveux  en  noir  ; dans  ce  cas,  le  plomb 
du  plond)ite  de  chaux  réagit  sur  le  soufre  contenu  dans  la  substance  or- 
ganique qui  wjiislitue  les  cheveux , et  forme  du  sulfure  de  plomb  qui 
est  noir. 

PrtparailOD. 

I^e  protoxide  de  plomb  anhydre  j»eul  être  obtenu  dans  des  circonstances 
très  différentes. 

On  le  pré|)are souvent  en  chauffant  le  plomb  à l’air,  ou  en  .soumettant 
h la  calcination  le  carbonate  ou  l’azotate  de  plomb;  si  la  température 
est  assez  élevfie,  l'oxide  entre  en  fusion  et  cristallise  par  le  refroidissement. 

On  obtient,  d’après  M.  Houton-Labillardière,  un  oxide  de  plomb  par- 
faitement blanc  et  cristallisé  en  dodécaèdres , en  dissolvant  de  l’oxide  de 
plomb  dans  de  la  soude  causli<pie,  et  en  laissant  évaporer  lentement  la 
dissolution. 

M.  Payen  a formé  le  même  oxide  cristallisé  en  octaèdres  blancs  et 
transparents,  en  vei'sant  un  grand  excès  d’ammoniaejue  dans  de  l’acétate 
de  plomb,  et  en  abandonnant  la  liqueur  à elle-même  pendant  quehpies 
jours. 

D’après  les  observations  de  M.  MiLscheiTich , les  cristaux  d’oxide  de 
plomb  obtenus  par  ces  méthodes  ou  par  la  fusion  de  l’oxide  n’appar- 
tiem]cnt  pas  au  système  régulier  , quoiqu’ils  s’en  rapprochent  bc-aucoup  ; 
ils  dérivent  d’un  octaèdre  à base  rhombe. 

Lorsqu’on  fait  bouillir  de  l’hydrate  d’oxidede  plomb  avec  une  quantité 
de  potasse  insuffisante  pour  le  dissoudre , on  le  transforme  en  un  oxide 
de  plomb  anhydre  et  cristallin,  dont  la  couleur  est  d’un  jaune  brun. 
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Cel  oxide,  eliauHëau  rouge  iiaiiisant,  clmiige  de  teinte,  et  se  transfomic 
en  un  oxide  d'un  très  beau  jaune  sj'rin. 

M.  MiUcherlich  a décrit  un  protoxide  de  plomb  dont  la  couleur  est  d'un 
très  beau  rose.  Cet  oxide  prend  constamment  naissance,  d'après  M.  Cal- 
vert  , lors(iu’on  sature  d'oxide  de  plomb  une  dissolution  chaude  de  soude 
caustique  marquant  ù5*;  l'oxide  se  dépose  par  le  refroidissement  eu  cris- 
taux roses  et  à peu  près  cubiques  ; ces  cristaux,  exjxjsés  au  rouge  sombre, 
deviennentjaunes  jKir  le  refroidissement,  sans  changer  de  forme  cristalline. 

On  voit  donc  que  l'oxide  de  plomb  présente  des  teintes  très  différentes, 
selon  son  niotle  de  préparation  ; il  peut  être  blanc , jaune  serin , jaune 
rouge,  jaune  brun  ou  rose  ; ces  oxides  sont  tous  raraems  au  même  état 
par  la  pulvérisation , et  donnent  une  (wudn^  rougeâtre  qui  a la  cou- 
leur de  la  litharge.  D'après  M.  Leblanc , la  litharge  rouge  du  commei-ce 
ne  doit  pas  sa  coloration  à la  pn'siinice  du  minium  ; quand  on  la  fond  et 
qu'on  la  refroidit  brusquement,  elle  reste  jaune,  tandis  qu'elle  prend  une 
couleur  rouge , loi'squ'on  la  laisse  refroidir  lentement. 

L'oxide  de  ])lonib  forme  avec  l'eau  un  hydrate  qui  est  blanc  , et  ([ue 
l'on  obtient  en  pi-écipitant  un  sel  de  plomb  par  la  potass<-  ou  la 
soude.  Cot  hydrate  est  facilement  déconqxisé  par  la  chaleur,  et  transformé 
en  protoxide  anhydre;  il  sc  dis.sout  plus  facilement  dans  les  alcalis  (jue 
le  protoxide  anhydir. 

ACIDE  rCOMBIQUE.  PbO*.  — l’I.O.MDATES.  MO,PbO*. 

^roprléiéi. 

L'acide  plombique,  qu’on  appelle  aussi  quel(|uefois  tuide  jiuce,  jxi-ujcide 
de  plomb , a été  découvert  par  Proust  ; il  est  d’une  couleur  brune , 
presque  noire , insoluble  dans  l’eau , décomposablc  au-dessous  du 
rouge  obscur , et  transformé  d’aboixl  en  minium , puis  en  litharge  ou 
protoxide  de  plomb  fondu.  On  doit  le  considérer  comme  un  oxidant  énei"- 
gique;  mis  en  contact  avec  l’ammoniaque,  il  l’absorbe,  et  se  réduit  par- 
tiellement en  pro<luisantde  l’eau  etde  l’azotate  d’ammoniaque.  Un  grand 
nombre  de  matières  organiques  le  décomposent  en  préstmee  de  l’eau  , et 
subissent  une  combustion  incomplète. 

L’acide  plombique  mêlé  avec  le  sixième  de  son  jK)iils  de  soufre , forme 
une  poudre  qui  s’enllamme  paf  le  frottement.  Il  absorla;  le  gaz  acide  sul- 
fureux en  produisant  une  élévation  de  température  qui  jieut  aller  jus- 
qu’à l’incandescence , et  donne,  en  réagissant  sur  cet  acide,  du  sulfate  de 
plomb  : PbO*-l-SO’=PbO,SO>;  celte  propriélé  est  souvent  utilisée  dans 
les  analyses  chimiques  pour  séparer  l’acide  sulfureux  dns  autres  gaz  et 
|)our  en  apprécier  la  pro|H)rlion.  L’acide  plombique,  agité  avec  de  l’eau 
chargé-e  d’acide  sulfureux  , produit  également  du  sulfate  de  plomb. 

On  a considéré  (wiidant  longtcni|>s  l’oxide  puce  de  plomb  comme  un 
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, oxide  iudifféi’ent,  qui  ne  pouvait  se  combiner  ni  avec  les  acides  ni  avec 
les  bases. 

]|  a été  démontré  récemment  que  l’oxide  puce  de  plomb  foime  avec 
ditïércntes  bases,  et  principalement  avec  la  potasse,  des  sels  parfaitement 
définis  et  cristallisables , et  que  cet  oxide  se  comporte  par  conséquent 
comme  un  véritable  acide  métallique  (Fremy). 

Le  plombate  de  potasse  a pour  formule  : K(),PbO*,3HO;  il  cristaliis); 
en  beaux  cubes  incolores  ; il  est  soluble  sans  décomposition  dans  une  li- 
queur alcaline  bouillante,  mais  l’eau  pure  le  d»icompose  d’abord  en  sel 
acide  qui  est  coloré  en  brun , et  ensuite  en  acide  plombique  qui  se  pré- 
cipite. 

La  pn-paration  du  plombate  de  potasse  exige  certaines  précautions  qui 
rendent  cette  opération  asseï  délicate.  On  doit  se  procurer  d’abord  de  l’a- 
cide plombique  entièrement  débarrassé  de  protoxide  de  plomb,  et  que  l’on 
a fait  bouillir  à plusieurs  reprises  avec  de  l’acide  azotique  concentré  : on 
met  l’acide  plombique  dans  un  creuset  d’argent , et  l’on  y verse  une 
dissolution  concentrée  de  potasse  à l’alcool.  On  chauffe  le  mélange  , 
et  l’on  en  prend  de  temps  en  temps  une  petite  quantité  que  l’on  fait 
dissoudre  dans  quelques  gouttes  d’eau , et  que  l’on  décompose  par 
l’acide  azotique  ; il  arrive  un  moment  où  la  liqueur  essayée  laisse  déposer, 
sous  l’influence  de  l’acide  azotique  , une  quantité  considérable  d’acide 
plombûiue  : le  sel  est  alors  formé  ; on  enlève  le  creuset  dü  feu  ; on  y verse 
f[uelques  grammes  d’eau,  afin  de  dissoudre  le  plombate  de  potasse  qui 
s’est  déposé  en  petits  cristaux  blancs  au  fond  du  creuset,  et  l’on  décante 
rapidement  la  liqueur,  lorsqu’elle  est  encore  très  chaude.  Le  plombate  se 
dépose  en  cristaux  assez  volumineux  , si  le  refroidissement  est  lent  ; 
l’eau-mère  ne  retient  plus  de  traces  d’acide  plombique,  parce  que  le 
plombate  de  potasse  est  insoluble  dans  une  dissolution  alcaline  froide. 

Dans  cette  préparation,  on  doit  donc  opérer  avec  de  l’acide  plombique 
pur,  amener  lentement  la  dissolution  de  potasse  à un  degré  de  concen- 
tration convenable,  et  surtout  reprendre  la  masse  contenue  dans  le  creuset 
par  une  quantité  d’eau  qui  puisse  dissoudre  le  sel  et  qui  soit  insuffisante 
pour  le  décomposer. 

L’acide  plombique  se  combine  aussi  avec  la  soude , et  produit  un  sel 
à peine  soluble. 

Les  autres  plombâtes  sont  insolubles  dans  l’eau. 

Prépara  Uon. 

Pour  préparer  l’acide  plombique,  on  réduit  en  poudre  fine  le  minium 
(plombate  de  protoxide  de  plomb)  ; on  le  mêle  dans  une  capsule  de  porce- 
laine ou  dans  un  matras  de  verre , avec  de  l’acide  azotique  en  excès 
étendu  de  deux  à trois  fois  son  poids  d’eau;  on  porte  le  mélange  à l’ébul- 
lition en  l’agitant  sans  cesse  ; le  protoxide  de  plomb  contenu  ^ns  le  mi- 
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Ilium  forme  avec  l'acide  azotique  de  l'azotate  de  plomb  qui  se  dissout, 
tandis  que  l'acide  plombi(|ue  se  siipare  sous  la  forme  d'une  poudre  brune 
insoluble  ; on  lave  ce  précipité  jusqu'à  ce  qu’il  ne  ci-de  plus  rien  à l'eau, 
et  on  le  dessèche  à une  tempiirature  qui  ne  doit  pas  dépasser  100".  G; 
procédé  est  celuique  l’on  suit  en  général  pour  préparer  l’acide  plombique. 

On  peut,  d’après  M.  Levol,  obtenir  encore  l’acide  plombique  en  chauf- 
fant légèrement  4 parties  de  protoxide  de  plomb  avec  1 p.  de  chlorate  de 
potasse;  le  résidu  doit  être  lavé  à l'eau  bouillante. 

L’oxide  de  plomb  ou  l’acétate  de  plomb,  soumis  en  présence  de  l'eau  à 
l'action  d’un  excès  de  chlore  ou  d’acide  hypochloreux,  donnent  également 
de  l’acide  |ilombique  qui  a souvent  l’as|Xîct  cristallin. 

On  obtient  l’acide  plombique  sous  la  forme  d’une  jioudre  noire,  bril- 
lante, en  décomposant  |>ar  une  pile  faible  un  sel  de  plomb. 

AI.  Cbevreul  a reconnu  qu’en  c.haulVant  dans  un  creuset  de  platine,  de 
la  potasse  et  un  verre  plombeux  (cristal),  il  se  séparé  du  plomb  métallique 
(|ui  s’allie  au  platine , tandis  que  la  mas.s<!  traiuk^  par  l’eau  laisse  dé- 
poser de  petits  grains  cristallins  d’acide  plombique. 

UIMUM. 

L’acide  plombique  et  le  protoxide  de  plomb  se  combinent  entre  eux 
en  plusieurs  proportions , et  donnent  naissance  à des  composés  d’un 
très  beau  rouge  que  l’on  désigne  sous  le  nom  de  mvuums. 

Nous  donnerons  ici  la  composition  de  quelques  miniums: 

1"  Alinium  obtenu,  soit  par  l’iiction  directe  de  l’pxigène  sur  le  mas- 
sicot, soit  parla  purification  du  minium  du  commerce  à l’aide  de  l’a- 
W'tate  de  plomb  neutre  et  de  la  potasse  qui  di.ssolvcnt  l’excès  de  pro- 
toxide de  plomb  : (PbO)*,PbO*  ; c’est  cette  formule  qui  représente , 
d’après  M.  Dumas,  la  composition  ordinaire  du  minium  ; 

2"  Minium  analysé  par  M.  Berzélius  : Pb02,Pb0; 

3“  Minium  analysé  par  M.  Longcbamp  : PbO^,5PbO  ; 

4"  Minium  trouvé  dans  un  four  à réverbère,  et  analysé  par  M.  Hou- 
tün-Lid)illardière  : PbO»,3PbO. 

Le  minium  présente  tous  las  caractères  d’un  plombate  d'oxide  de 
plomb.  11  est  décomposé  par  les  acides , (jui  dissolvent  le  protoxide  de 
plomb  et  précipitent  l’acide  plombique. 

Prépara  Uon. 

Pour  préparer  le  minium,  on  calcine  le  plomb  dans  un  fom'  à réver- 
bère jusqu’à  ce  qu’il  soit  entièrement  transformé  en  oxide  jaune;  on 
évite  de  faire  entrer  l’oxide  en  fusion. 

Le  produit  de  cette  calcinidion  est  broyé  entre  deux  meules , et  soumis 
à l'action  d’un  courant  d’eau  qui  entraJiie  l'oxide  de  plomb  dans  des 
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caisses  , où  il  se  dépose  par  le  repos  ; c’est  ainsi  que  se  |)répare  l'oxide  de 
plomb  qui  porte  le  nom  de  massicot. 

(«mme  le  plomb  employé  à la  piéparation  du  massicot  n'est  pas  pur 
et  que  les  difféi'ents  métaux  étrangers  sont  différemment  oxidables,  la 
pureté  du  massicot  varie  pendant  le  cours  de  l’opération  : aussi  a-t-on 
le  soin  de  fractionner  les  produits;  et  l’on  obtient  ainsi  différentes 
espèces  de  minium. 

Le  minium  qui  se  produit  en  premier  lieu  contient  tous  les  oxides  dent 
les  métaux  sont  plus  oxidables  que  le  plomb.  Les  miniums  intermédiaiies 
contiennent  peu  de  'métaux  étrangers  et  seulement  des  traces  d’argent. 
Le  cuivre  et  l’argent  reparaissent  en  quantités  très  notables  dans  les  der- 
niers miniums;  les  fabricants  de  cristal  donnent  toujours  la  préiérence 
aux  miniums  intermédiaires. 

Le  massicot  destiné  à la  préparation  du  minium  est  introduit  dans 
des  caisses  en  tôle  qui  contiennent  environ  2.5  kil.  d’oxide,  etsi  umis, 
dans  un  four  à réverbère , à une  temptirature  qui  ne  doit  pas  dépasser 
300°.  Une  chaleur  plus  élevée  dwomposcrait  le  minium.  Un  seul  feu  ne 
suffit  pas  pour  transformer  le  massicot  en  minium  : on  le  soumet  à un 
deuxième  et  souvent  à un  troisième  feu. 

On  doit  employer  dans  la  préparation  du  minium , du  plomb  aussi 
pur  que  possible;  il  parait  démontré,  cependant,  que  certaines  espèces 
de  plomb  contenant  du  manganèse  conviennent  parfaitement  à cette  fa- 
brication ; aussi  n’est-il  pas  rare  de  trouver  dans  le  minium  une  certaine 
quantité  de  manganèse  à l’état  de  permanganate  de  plomb. 

On  prépare  un  minium  très  estimé  qui  |)orte  le  nom  de  mine  orange 
en  calcinant  à l’air  le  carbonate  de  plomb. 

M.  Levol  a fait  connaître  un  procédé  qui  permet  d’obtenir  dans  les  la- 
boratoires le  minium  sous  la  forme  d’une  |)oudre  cristalline  d’un  beau 
rouge  orange.  On  cliautfe  dans  un  creuset  de  terre  un  mélange  de  U par- 
ties de  litharge  on  poudre  Une  et  d’une  partie  de  chlorate  de  potasse. 
L’oxide  se  change  d’abord  en  acide  plombique , et  si  l’on  voulait  obtenir 
cet  acide , il  faudrait  arrêter  l’opération  et  laver  le  résidu  avec  de  l’eau  ; 
mais  en  continuant  à chauffer  le  mélange  et  en  élevant  sa  température 
jusqu’au  rouge  sombre,  il  dégage  de  l’oxigène,  s’épaissit  et  le  plomb 
qu’il  contient  se  trouve  changé  entièrement  en  minium.  Lorsqu’on 
remarque  sur  les  bords  du  creuset  des  signes  de  décomposition  du 
minium , on  arrête  l’opération , et  il  ne  reste  plus  qu’à  faire  bouillir  la 
masse  avec  uue  dissolution  de  potasse  caustique,  pour  enlever  le  pro- 
toxide  qui  a pu  se  former  ; des  lavages  à l’eau  distillée  laissent  du  minium 
très  pur. 

On  obtient  le  minium  hydraté  par  double  décomposition  en  traitant 
une  dissolution  de  protoxidede  plomb  dans  la  potasse  (plombite  de  po- 
ta.sse)  par  du  plombate  de  potasse  ;.  il  se  forme  un  précipité  jaune  qui  est 
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du  minium  liydratû  ; ce  coips  se  transforme  par  une  légère  dessiccation 
en  minium  d'un  très  beau  rouge  (Freray). 

iMtC». 

minium  est  employé,  en  raison  de  sa  belle  couleur,  jx>ur  colorer 
papiers  de  tenture,  la  cire  molle  à (»clieter,  etc.  ; il  sert  surtout  à la  fabrica- 
tion du  cristal  ; dans  cette  dernière  application,  un  lui  donne  la  préférence 
sur  la  lithai^e , parce  qu’il  ne  contient  ni  argent  ni  oxide  de  cuivre  qui 
colorent  toujours  le  cristal , ni  plomb  métallique  qui , en  rt'iagissaut  sur 
des  traces  de  carbonate  de  potasse  existant  dans  le  cristal , produirait 
des  bulles  d’oxide  de  carbone  qui  resteraient  dans  la  masse  vitreuse  et 
rendraient  son  affinage  presque  impossible.  L’excès  d’oxigène  que  perd 
It;  minium  en  formant  des  silicates  de  plomb  , sert  en  outre  il  brûler  les 
matières  organiifues  contenues  dans  la  potasse. 

Le  minium  du  commerce  est  souvent  mélangé  avec  des  matières  ter- 
reuses , de  la  brique  pilée  , du  colcotliar,  etc.  MM.  Gélis  et  Fordos  ont 
proposé  , pour  reconnaître  cette  fraude , de  faire  bouillir  pendant  quel- 
ques instants  le  minium  avec  de  l’eau  sucrée  à laquelle  on  a ajouté  une 
petite  quantité  d’acide  azotique  ; le  minium  se  dissout  entièrement  lors- 
qu’il est  pur  ; s'il  est  impur,  la  substance  étrangère  forme  un  résidu  dont 
il  est  facile  d’apprécier  le  poids. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PLOHR. 

Le  protoxide  de  plomb  est  le  seul  oxide  de  ce  métal,  qui  s'unisse  aux 
acides  pour  former  des  sels. 

IjCS  sels  de  plomb  sont  incolores  lorsque  l’acide  qui  entre  dans  leur 
composition  n'est  pas  coloré;  leur  saveur  est  sucrée  et  styjitique;  ils  sont 
vénéneux  à faible  dose.  Les  sels  neutres  de  plomb  rougissent  le  papier  de 
tournesol. 

Les  sels  de  plomb  sont  vénéneux  ii  faible  dose.  Leur  contact  pro- 
longé avec  les  organes  produit  des  douleurs  d’entrailles  et  une  paralysie 
dont  les  symptômes  sont  connus  sous  le  nom  de  coliques  de  plomb.  Les 
peintres,  les  ouvriers  qui  travaillent  à la  fabrication  de  la  céruse  et  du 
minium,  ceux  qui  manient  le  plomb  sous  une  forme  quelconque,  sont 
sujeLs  a cette  maladie. 

Il  ne  parait  pas  que  les  secours  delà  médecine  soient  toujours  efficaces 
|X)ur  guérir  la  colique  de  plomb  ; toutefois  on  a recommandé  l’emploi 
des  limonades  à l’acide  sulfurique  ou  l’usage  des  sulfates  solubles , de 
l’iodure  de  potassium  et  des  sulfures  alcalins.  Ces  différents  corps  tendent 
à précipiter  le  sel  de  plomb  et  à paralyser  son  action  sur  l’économie 
animale. 

Les  sels  de  jilomb  forment  avec  les  différents  réactifs  les  précipités  sui- 
vants : 
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Potnssf.  — Précipité  blanc  d’Iiydrate  de  prutoxide  de  plomb,  soluble 
dans  un  excès  de  potasse , surtout  sous  l'inlluencc  de  la  chaleur. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif: 
ce  précipité  est  ordinairement  un  sel  basique  , qui  souvent  ne  se  forme 
qu’avec  lenteur. 

Carbonate!  de  polaste,  de  soude  et  d’ammoniaque.  — Précipité  blanc  de 
carbonate  de  plomb , insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

Cycmofetride  de  potassiwn.  — Pas  de  précipité. 

Tannin,  — Précipité  d’un  jaune  sale. 

Suipiydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès  d'hy- 
drogène sulfuré. 

Lorsque  les  sels  de  plomb  sont  dissous  dans  une  grande  quantité  d’a- 
cide chlorhydrique,  l’hydrogène  sulfuré  y produit  un  précipité  rouge 
formé  de  sulfure  et  de  chlorure  de  plomb. 

Acide  sidfurique  et  sulfates  solubles.  — Précipité  blanc  de  sulfate  de 
plomb,  insoluble  dans  l’eau , soluble  dans  les  alcalis , dans  le  tartrate 
d’ammoniaque  et  dans  l’acide  chlorhydrique  ; très  peu  soluble  dans  les 
acides  sulfurique  et  azotique  étendus;  noircissant  par  l’acide  sulfhydrique. 

Acide  chlorhydrique.  — Précipité  blanc  de  chlorure  de  plomb  ne  se 
formant  que  dans  les  dissolutions  concentrées  et  se  dissolvant  dans  une 
grande  quantité  d’eau  ; le  chlorure  de  plomb  est  soluble  dans  l’acide 
chlorhydrique  bouillant  et  se  dépose  en  écailles  satinées  par  le  refroidis- 
sement. 

lodure  de  potassium.  — Précipité  jaune  d’iodure  de  plomb , se  dissol- 
vant dans  un  grand  excès  de  réactif. 

Chromate  de  potasse.  — Précipité  jaune  de  chromate  de  plomb  neutre, 
devenant  rougeâtre  sous  l'influence  d’un  excès  d’ammoniaque  ou  de  po- 
tasse , en  se  transformant  on  chromate  basique. 

La  présence  des  matières  organiques  n’empéche  pas  les  sels  de  plomb 
d’étre  précipités  par  les  sulfates  ou  l’acide  sulfhydrique. 

Le  fer,  le  zinc,  l’étain,  précipitent  le  plomb  de  ses  dissolutions,  en  la- 
mes brillantes.  Si  l’on  plonge,  dans  un  flacon  qui  contient  une  dissolution 
éteiidue'd’acétate  neutre  de  plomb,  un  morceau  de  zinc  qui  supporte  plu- 
sieurs fils  de  laiton  roulés  en  spirale,  on  voit  bientét  les  fils  métalliques 
se  recouvrir  de  végétations  cristalliues  do  plomb  ; ce  précipité  est  appelé 
arbre  de  Saturne.  Pour  obtenir  un  bel  arbre  de  Saturne,  on  doit  ajouter 
dans  la  liqueur  une  certaine  quantité  d’acide  acétique,  afin  d’empécher  la 
précipitation  d’un  sous-sel  insoluble,  ou  celle  du  carbonate  de  plomb  qui 
se  produirait  par  l'action  de  l'acide  carbonique  de  l’air  sur  le  sel  de 
plomb  devenu  basique. 
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Bo»aBf  Ho  |»)oaib. 

Le  i>loinb  est  ordinairement  dosé  à l'état  de  sulfate.  Quelquefois  cepen- 
dant on  apprécie  sa  proportion  dans  les  alliages  en  le  précipitant  par  un 
carbonate  ou  par  un  oxalate,  et  calcinant  ces  .sels  qui  laissent  un  résidu 
d’oxide  de  plomb  pur. 

Le  dosage  du  plomb  par  l'acide  sulfurique  ou  les  sulfates  solubles 
n’est  exact  qu’aubint  que  la  précipitation  a été  faite  dans  des  liqueui-s 
(jui  ne  contiennent  pas  de  chlorures  solubles  ou  de  matières  organiques. 
La  dissolution  étendue  <l’eau  est  traitée  par  un  léger  excès  d'acide  sulfu- 
rique et  abandonnées  au  repos  pendant  plusieurs  heures;  le  précipité,  apivs 
avoir  été  lavé  avec  de  l'eau  pure  ou  de  l'eau  alcoolisée,  est  calciné  au 
l'ouge  sombre  dans  un  creuset  de  platine  et  pesé. 

Lorsqu’il  se  trouve  en  même  temjis  qu’un  sel  do  plomb , dans  une  li- 
«pieur,  de  l’acide  azotique,  des  sels  ammoniacaux,  des  chlorures  ou  de 
l’acide  chlorhydrique , pour  ojairer  d’une  manière  complète  la  précipita- 
tion du  métal , il  faut  évaporer  la  liqueur  jusqu’à  sica;ité  avec  un  excès 
d’acide  sulfuri([uc,  et  reprendre  le  résidu  par  l'eau  ; ce  résidu,  lavé,  séché 
et  calciné,  donne  le  poids  du  sulfate  de  |)lomb,  d’où  l’on  dénluit  par  le 
calcul  la  proportion  de  plomb. 

CHI.OIUJItE  DE  ri.OMB.  PbCI. 

Le  chlorure  de  plomb  est  blanc,  à peine  soluble  dans  l’eau  ; il  exige 
environ  33  fois  son  poids  d’eau  bouillante  pour  se  dissoudre;  il  est  encore 
moins  soluble  dans  l’eau  froide  : uue  partie  de  chlorure  de  plomb  se  tlis- 
.sout  dans  135  parties  d'eau  froide. 

Ce  corps  cristallise  en  prismes  aciculaircs  hexaédriques  ou  en  écailles 
micac(’‘es.  Il  se  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique  bouillant;  il  est  inso- 
luble dans  l’alcool. 

Le  chlorure  de  plomb  entre  facilement  en  fusion,  et  se  preml  par  le 
refroidis-sement  en  une  masse  grise,  transparente,  flexible,  pouvant  se 
cou|)er  au  couteau,  à laquelle  les  anciens  chimistes  ont  donné  le  nom  de 
jiinmb  corné.  Il  se  volatilise  à la  chaleur  rouge,  et  répand  des  vapeurs  blan- 
ches abondantes. 

Les  alcalis  et  les  c.arbonates  alcalins  le  font  d’abord  passer  à l’état  d’oxi- 
chlorure,  et  le  décomposent  ensuite  complètement. 

Pr«|Ninittoa. 

On  peut  obtenir  le  chlorure  de  plomb  en  dissolvant  le  plomb  ou  l’oxide 
de  plomb  dans  l’acide  chlorhydrique  bouillant;  il  se  forme  aussi  diiw- 
tement  par  l’action  du  chlore  sur  le  plomb  chauffé  au  rouge. 

Le  chlorure  de  plomb  peut  être  préparé  par  double  décomposition , 
en  versant  du  sel  marin  dans  une  dissolution  concentrée  d’un  sel  de 
plomb. 
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On  obtient  le  ctiloi-ure  de  plomb  cristallisé  en  le  faisant  disstmdre  ii 
«?liaud  dans  l'acide  azotique  ou  l’acide  chlorhydrique,  et  en  laissant  re- 
froidir la  liqueur  lentement. 

OXlCHLOltlHES  DE  l'LO.UB. 

L’oxichlorure  de  plomb,  ayant  pour  formule  PbCl,7PbO,  est  connu 
sous  les  noms  de  jaune  minéral,  jaune  de  l*aris,  jaune  de  Vérone,  javne 
de  Tttmer,  jaune  de  Casuel. 

Ce  comjtosé  jwssède  une  belle  couleur  d’un  jaune  d’or.  Il  est  très  fu- 
sible, et  passe  au  travers  des  creusets,  quand  il  est  fondu.  Il  jjeut  cristal- 
liser par  le  refroidissement  en  octaèflres  volumineux. 

On  le  prépare  par  les  méthodes  suivantes  : 

1"  En  fondant  1 partie  de  chlorure  de  plomb  avec  6 ou  8 parties  de 
lithargeou  de  massicot  ; 

2"  En  chauffant  un  mélange  de  10  p.  de  litharge  et  de  7 p.  de  sel  am- 
moniac ; 

3’  En  décomposant  le  sel  marin  par  la  litharge  en  présence  de  l’eau  ; 
la  litharge  délayée  en  consistance  de  boud lie  avec  le  quart  de  son  poids 
de  sel  marin  se  transforme  en  un  hydrate  d’oxicUlorure  de  plomb  qui  est 
blanc,  et  devient  d’un  très  beau  jaune  par  la  calcination. 

Il  existe  dans  la  nature  deux  oxichlorures  de  plomb  : PbO,PbCl  et 
(PbO)^,PbCl. 

Lorsqu’on  mêle  des  sous-sels  de  plomb  avec  des  cMorures  métal- 
liques, on  obtient  un  oxichlorure  qui  a pour  formule  (PbO)*,PbCI. 

Le  chlorure  et  l’oxide  de  plomb  paraissent  s’unir  en  toutes  propor- 
tions par  la  voie  .sèche. 

BnoMCKE  DE  PLOMB.  PbBr, 

r.e  composé  ressemble  au  chlorure  de  plomb.  Il  est  presque  insoluble 
dans  l’eau  froide,  légèrement  soluble  dansTeau  bouillante,  d’où  Use  dé- 
pose par  le  refroidissement  en  ]>etites  aiguilles  blanches. 

la;  bromure  de  plomb,  soumis  a l’action  de  la  chaleur,  se  fond  en  un 
liquide  rouge  qui  devient  jaune-citron  en  se  solidiriant.  Il  se  combine  avei; 
l’oxide  de  plomb. 

Le  bromure  de  plomb  s’obtient  par  double  décomposition,  en  versant 
du  bromure  de  potassium  dans  un  sel  de  plomb  soluble. 

lOULRE  DE  PLOMB.  Pbl. 

On  prépare  ce  corps  par  double  décomposition  , en  précipitant  un  sel 
de  plomb  par  l’iodure  de  potassium.  Il  est  d’un  beau  jaune-citron  ; à 
peine  soluble  dans  l’eau  froide , il  s;  dissout  sensiblement  dans  r*»u 
bouillante  qui  le  laisse  déposer  par  le  refroidis-sement  en  belles  écailles 
hexagones  d’un  jaune  d’or. 
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L’iodui-e  de  plomb  sn  combine  avec  plusieurs  iodures,  et  principale- 
ment avec  les  iodures  alcalins  pour  former  des  iodures  doubles  : la  potasse 
caustique  le  dissout  en  le  décomposant. 

On  connaît  plusieurs  composés  d’iodures  et  d’oxide  de  plomb. 

L’iodurc  de  plomb  produit  avec  le  chlorhydrate  d’ammoniaque  uu  sel 
double  cristallisé  en  longues  aiguilles  jaunes,  qu’on  obtient  eu  abandon- 
nant à un  refroidissement  lent  une  dissolution  bouillante  d'acétate  de 
plomb,  d’iodure  de  potassium  et  de  sel  ammoniac.  Ce  composé  a pour 
formule  ; (Pbl)’,(AzH>,HCl)». 

lODURK  DE  PLOMB  BLEU. 

Ce  compos»'  a été  tiécrit  par  M.  Berthemot.  On  l’obtient  en  précipitant 
une  dissolution  d'acétate  de  plomb  tribasique  par  un  mélange  de  bi-iodure 
de  potassium  et  de  carbonate  de  potasse  contenant  1 équivalent  de  bi- 
iodure  pour  4 (■quivalents  de  carbonate  de  potasse.  D’après  M.  Filhol , 
cette  combinaison  bleue  aurait  pour  formule  : PbI,(PbO,l),(PbO,CO’)‘. 

On  obtient  encore  des  combinaisons  bleues  formées  d'iode  et  le  plomb  ; 

1“  En  arrosant  de  l’hydrate  d’oxide  de  plomb  avec  une  solution  al- 
coolique d’iode,  en  ajoutant  au  mélange  quelques  gouttes  d’acétate  de 
plomb,  et  en  le  chauffant  à une  douce  chaleur  jusqu’à  ce  que  le  composé 
soit  devenu  bleu. 

2*  En  broyant  de  l’oxide  de  plomb,  préparé  par  voie  humide,  avec  le 
quart  de  son  poids  d’iode,  et  en  faisant  bouillir  le  mélange  pour  volati- 
liser l’excès  d’iode  : il  se  forme  d’abord  un  pn'‘cipité  rouge  qui  devient 
bleu  par  une  ébullition  prolongée. 

FLLOnURE  DE  PLOMB.  PbFI. 

Ce  corps  est  blanc,  amorphe,  presque  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’a- 
cide fluorhydrique  ; il  .se  dissout  dans  les  acides  azotique  et  chlorhydrique. 
On  l’obtient  en  précipitant  l’acétate  de  plomb  par  l’acide  fluorhy 
drique  ou  un  fluorure  soluble.  Le  fluorure  de  plomb  s’unit  par  fusion 
avec  l’oxide  de  plomb,  et  se  combine  aussi  avec  le  fluorure  de  sodium 
et  avec  le  fluorure  de  barium. 

StlLFDBE  DE  PLOMB.  PbS. 

Propriété* 

laî  sulfure  de  plomb,  appelé  ordinairement  j/a/ciic , est  le  minerai  de 
plomb  le  plus  commun  et  le  seul  que  l’on  exploite  pour  en  retirer  le 
métal. 

La  galène  est  d’un  gris  bleuâtre  métallique,  très  éclatant  ; elle  est  fra- 
gile. Ses  formes  cristallines  dérivent  du  cube.  Sa  densité  est  de  7,585; 
elle  est  moins  fusible  que  le  plomb;  on  ne  peut  la  maintenir  en  fusion 
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rlans  lesrrensels  pair»;  quelle  les  traverse;  la  galène  si*  <li'-conipose  en 
partie  par  la  chaleur;  une  portion  se  volatilise,  et  il  reste  du  sous-sulfure 
de  plomb  ; elle  se  volatilise  dans  un  courant  de  gaz. 

L’hydrogène  lui  enlève  son  soufre  sous  l’intluence  de  la  chaleur  ; la 
vapeur  d'eau  la  décompose  en  formant  de  l’acide  sulfureux,  de  l’hydro- 
gène sulfuré,  et  laisse  du  plomb  métallique. 

Le  grillage  transforme  la  galène  en  un  mélange  d’oxide  de  plomb  et 
de  sulfate  ; il  se  dégage  de  l'acide  sulfureux. 

L’acide  azotique  attaque  facilement  «la  galène,  et  la  change  en  sul- 
fate de  plomb.  Les  autres  acides  n’exercent  pas  d’action  sensible  sur 
elle;  l’acide  chlorhydrique  la  transforme  cependant  à la  longue  en 
(•hlorure  de  plomb. 

Plusieurs  métaux,  tels  que  le  fer,  le  cuivix;,  le  zinc,  l’étain,  réagissent, 
sous  l’influence  de  la  chaleur,  sur  la  galène  et  la  décomposent  ; le  fer  en 
sépare  le  plomb  à l’état  de  pureté. 

Le  plomb  chauffé  avec  de  la  galène  forme  des  sous-sulfures,  qui  con- 
stituent en  grande  partie  les  mottes  plombeuses  des  usines.  Ces  sous- 
sulfures  peuvent  être  représentés  par  les  formules  Pb'S  et  Pb*S. 

Les  alcalis  ou  les  terres  alcalines  décomposent  par  voie  sèche  le  sul- 
fure de  plomb  , en  éliminent  du  plomb  pur,  et  forment  une  scorie  grise 
(jui  contient  du  sulfate  de  plomb  et  im  composé  de  sulfure  de  plomb  et 
de  sulfure  alcalin. 

Le  nitre,  fondu  en  proportion  convenable  avec  le  sulfure  de  plomb,  le 
décompose  et  donne  du  plomb  métallique. 

Plusieurs  oxides  réagissent  sur  la  galène  par  la  voie  sèche,  et  en  sépa- 
rent du  plomb  ; ces  oxides  se  trouvent  rameués  à l’état  métallique  ou  bien 
au  minimum  d’oxidation  ; tels  sont  les  oxides  de  fer,  de  manganèse  , de 
cuivre. 

La  litharge  décompose  facilement  le  sulfure  de  plomb,  sous  l'influence 
de  la  chaleur,  et  produit  de  l’acide  sulfureux  et  du  plomb  métallique  ; 
PbS-l-2PbO=3Pb-f-SOL 

La  galène  et  le  sulfate  de  plomb  , exposés  à la  température  rouge , 
donnent  de  l’acide  sulfureux  et  du  plomb  : PbS  -f  PhO,SO’  = 2Ph  -f- 
2S(P. 

Ces  deux  dernières  réactions  servent  de  base  à la  métallurgie  du 
plomb. 


Pr«parailon. 


On  obtient  artiticiellcment  le  sulfure  de  plomb  en  faisant  agir  une 
partie  de  soufre  sur  3 parties  de  plomb  en  grenailles;  ces  deux  coips  se 
(Ximblnent  avec  une  vive  ignition.  Le  sulfure  de  plomb  prend  encore 
naissance  lorsqu’on  traite  un  sel  de  plomb  par  l’acide  sullhydrique  ou 
par  un  sulfure  «.lubie. 

il.  31 
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On  s«  sert  priiicipaleinent  du  sulfure  de  plomb  pour  extraire  le  plomb 
métallique.  Les  potiers  de  terre  l’emploient  sous  le  nom  d'alçuifoux,  pour 
vernir  leurs  poteries. 

GImnenL 

l>a  galène  se  trouve  en  filons , et  quelquefois  en  amas  dans  les  ter- 
rains primitifs.  Elle  apparaît  ordinairement  sous  ce  mode  de  gisement 
dans  les  terrains  intermédiaires  ou  dans  les  premières  parties  des  dépdts 
secondaires. 

On  distingue  surtout  deux  variétés  de  galène;  le  sulfure  lamellaire  à 
grandes  et  petites  facettes  et  le  sulfure  compacte. 

La  galène  à petites  facettes  est  toujours  plus  riche  en  argent  que  celle 
dont  les  cristaux  sont  volumineux. 

ESSAI  d’une  «alêne. 

Un  détermine  la  proportion  de  plomb  que  contient  une  galène  par  la 
voie  sèche  ou  par  la  voie  humide. 

Pour  analyser  une  galène  par  voie  sèche,  on  doit,  d’après  M.  Berthier, 
la  calciner  à une  température  modérée  avec  du  flux  noir  et  du  fer.  Ou 
prend  en  général  1 p.  de  galène,  2 p.  de  flux  noir  et  26  ou  30  p.  100 
de  fer;  un  emploie  dans  cet  essai  des  clous  de  Paris.  La  galène  est  ré- 
duite facilement,  et  donne  un  culot  de  plomb  métallique. 

Cet  essai  se  fait  avec  plus  de  facilité  eu  fondant  le  mélange  de  flux 
noir  et  de  galène  dans  un  creuset  de  fonte  ou  de  fer. 

L’analyse  des  minerais  de  plomb  par  la  voie  sèche  n’est  pas  très  exacte  ; 
il  reste  en  général  un  (>cu  de  plomb  ou  d’oxide  de  plomb  dans  les  sco- 
ries, et  il  s’eu  perd  aussi  par  volatilisation.  Toutefois  ce  mode  d’essai  sa- 
tisfait aux  besoins  de  l’industrie. 

Il  est  souvent  inqx)rtant  de  déterminer  la  quantité  d’argent  que  con- 
tient une  galène  ; on  (>cut  faire  cet  essai  de  deux  manières  différentes  : 

V En  scoriliant  1a  galène  avec  de  la  litliarge  et  en  coupellant  ensuite 
le  plomb  obtenu  ; ce  procédé  est  très  exact  ; 

2''  En  coupellant  directement  la  galène,  comme  l’a  indiqué  M.  Berthier. 

La  coupellation  directe  de  la  galène  ne  peut  être  exécutée  que  lorsque  le 
sulfure  de  plomb  ne  renferme  au  plus  que  2 ou  3 centièmes  de  matières 
étrangères.  On  commence  par  pulvériser  avec  soin  la  galène  ; on  l’en- 
veloppe dans  une  feuille  de  plomb  pauvre;  on  prend  2 p.  de  plomb 
contre  1 p.  de  galène  ; on  porte  la  tuas.se  dans  la  coupelle  lorsqu’elle 
est  chaude;  l’air  doit  être  donné  avt*  piV-caution  ; ce  procédé  présente 
toujours  une  pt;rte,  en  argent,  égale  au  vingtième  du  poids  du  boulon 
obtenu. 
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PERSULFURE  DE  PLOMB. 

Lorsqu'on  verse  une  dissolution  de  persulfure  de  potas.sium  dans  un 
sel  de  plomb , il  se  produit  un  précipité  rouge-brun  que  l'on  considère 
généralement  comme  un  persulfure  de  plomb.  Ce  composé  est  très  peu 
stable;  il  se  dé<x>mpose  spontanément  en  protosulfure  noir  et  en  soufre. 

PHOSPHURE  DE  PLOMB. 

Le  plomb  a peu  d'affinité  pour  le  phosphore.  Quand  on  distille  dans 
une  cornue  de  grès  un  mélange  de  charbon  et  de  phospliate  de  plomb , ce 
sel  est  décotnposi:  ; il  se  dégage  de  l'oxide  de  carbone  et  de  l'acide  car- 
bonique, et,  au  lieu  de  pliosphure  de  plomb,  il  reste  dans  la  cornue 
du  plomb  ne  contenant  que  des  traces  de  phosphore;  cette  réaction  est 
utilisée  en  Allemagne  pour  préparer  le  phosphore  au  moyen  du  phos- 
phate de  plomb. 

Le  phosphore  (Mirait  se  combiner  au  plomb  dans  quelques  circons- 
tances. Quand  on  mêle  à un  sel  de  plomb  du  phosphore  dissous  dans 
l’éther  ou  qu’on  y fait  passi'r  un  courant  d’hydrogène  phosphoré,  il  se 
forme  un  précipité  noir  de  pliosphure  de  plomb. 

ARSÉMIIRE  DE  l'I.OHB. 

I 

Le  plomb  s’unit  directement  par  voie  sèche  à l’arsenic,  et  peut  en  rete- 
nir les  20  centièmes  environ  de  son  poids.  L'acide  arsénieux,  chauffé  avec 
le  plomb,  produit  de  l'arséniureet  de  l'arséniate  de  plomb.  Cet  arséiiiure 
est  cassant  et  d'une  texture  lanielleuse. 

L'addition  d’une  trt)s  petite  quantité  d'arsenic  au  plomb  donne  à ce 
métal  la  propriété  de  s’arrondir  facilement;  aussi  inlroduit-on  dans 
le  plomb  de  chasse  un  ou  deux  millièmes  d’arsenic. 

AZOTATE  DE  PLOMB.  PbO.AzO*. 

On  obtient  l'azotate  de  plomb  neutre  en  dissolvant  dans  l’acide  azoti- 
que, le  plomb,  l’oxide  ou  le  carbonate  de  plomb. 

Ce  sel  cristallise  en  octaèdres  réguliers,  qui  sont  lantdt  opaques,  tantôt 
transparents  et  toujours  aiiindres  ; il  est  insoluble  dans  l'alcool,  et  se 
dissout  dans  sept  parties  d’eau  froide  ; il  est  plus  soluble  dans  l'eau 
bouillante.  Ses  cristaux  décrépitent  quand  on  les  jette  sur  les  charbons 
et  en  activent  la  combustion. 

L'azotate  de  plomb  est  décomposé  par  La  chaleur,  et  donne  naissance  a 
de  l'oxigène,  à de  l'acide  hypo-azotique  et  à un  résidu  d'oxide  de  plomb. 
I/azotate  de  plomb  sert,  dans  les  laboratoires,  à préparer  l’acide  hypo- 
azotique. 

D’après  M.  Gerhardt , il  existe  deux  sous-azotates  de  plomb  ba.si- 
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(jues  biffli  (léniiis  : l'un  est  l)ilmsk|iie  ^l’b0)’,A7.0i,!^0,  et  Tniilpe  est 
quadi’ibasi(]ue  (Pl)0)',.\zO'’,3HO.  Le  premier  s’obtient  facilement  en  fai- 
sant bouillir  l’azotate  neutre  de  plomb  avec  de  l’oxide  ou  du  ciirbonate 
de  plomb,  et  en  abandonnant  les  li(|ueurs  au  rcfroidiss(!inent  ; il  se  dépose 
en  cristaux  volumineux,  incolores  et  transparents. 

L’azotate  quudribasique  se  forme  lorsqu’on  traite,  l’azotale  neutre  ou  le 
sel  bibasique  par  un  excès  d’ammoniacpie.  Mis  en  contact  avec  un  grand 
excès  d’ammoniaque  , ce  s«“l  siï  transforme  en  hydrate  de  jirotoxide  de 
plomb. 


IIVt’O-.tZOT.ATE  ET  AZOTITE.S  DK  PI.OMD, 

iVousl  a reconnu  le  premier  (pic  le  plomb  se  dis.sout  en  quantité  con- 
sidérable dans  une  dissolution  cliaude  d’azotate  de  plomb.  chimiste 
pensait  que  les  sels  qui  se  produisent  dans  cette  réaction  étaient  formiki 
par  une  base  moins  oxigénée  que  le  protoxide  de  plomb  ; mais  M.  Clic- 
vreul  a démontré  que  la  dissolution  du  plomb  était  due  iwllement  à la 
desoxidation  partielle  de  l’acide  azotique  ; il  a décrit  et  analysé  avec  .soin 
deux  sels  qui  in-ennent  naissance  dans  la  réaction  de  l’a/.ntate  de  plotnlt 
sur  le  plomb.  M.  Berzélius  arriva  de  son  côté  aux  mêmes  con.séquences 
que  M.  Chevreul. 

Enfin  M.  Péligot  prouva , dans  un  travail  récent,  que  l’acide  hypo- 
azotique  pouvait , comme  l’acide  azoteux,  s’unir  avec  l’oxide  de  plomb. 

Ijorsqu’on  fait  digérer  à une  température  de  60  à 80",  63  parties  de 
plomb  métallique  dans  une  dissolution  très  étendue  qui  contient  100 
parties  d’azotate  de  plomb,  quantiti^  qui  correspondent  à des  équivalents 
égaux  de  sel  et  de  métal,  il  ne  se  dégage  aucun  gaz;  la  liqueur  se  colore 
l)eu  à peu,  le  plomb  s’y  dissout  entièrement,  et  lorsqu’on  abandonne 
la  dissolution  il  un  refroidissement  lent,  il  se  dépose  de  lielles  paillettes 
jaunes  qui  ont  pour  formule  ; (Pb0)^.\z0‘,I10.  L’é-quation  suivante  rend 
compte  de  cette  réaction  : PbO,.\zO^  -f  PI)  -j-  HO  = (PbO)’,AzO‘,HO. 

i.a>rsque  la  proportion  de  plomb  qu’on  ajoute  à l’azotate  est  plus  con- 
sidérable, on  obtient  un  sel  rouge  orange,  beaucoup  moins  soluble 
que  le  sel  jaune,  et  qui  a pour  formule  : (PbO)’,(AzOV,3HO.  Ce  sel 
orange  se  produit  constamment,  quand  on  dissout  3 ('■quivalents  de  plomb 
dans  2 équivalents  d’azotate  de  plomb.  On  le  forme  même  diiectement, 
selon  M.  Péligot , en  faisaid  bouillir  avec  de  l’oxide  de  plomb  le  sel 
jaune  c’est-à-dire  l’hypo-azotatc  bibasique  : (PbO)*,Az(P,HO. 

L’ébullition  prolongée  de  l’azotate  de  plomb  avec  plus  de  2 ou  de  3 
équivalents  de  plomb,  fournit  un  sel  ro.se  signalé  par  M.  Chevreul,  et  qui 
a pour  formule  : (PbO)‘,.\zO’,HO. 

Cet  azotitc  quadribasique,  dissous  dans  l’eau  et  traité  par  l’acide  car- 
bonique, cède  a cet  acide  les  Iroi.s  quarts  de  sa  base  et  donne  l’azotite  de 
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plomb  111‘Ulrt;  PbÜi.XzO*,  <|ui  i-ristullise  pur  l’évapuratiou  daius  le  vide 
en  prismes  jaunes,  très  altérables. 

En  résumé,  on  ]>eut  obtenir  en  faisant  réagir  le  plomb  sur  l’azotate  de 
plomb,  en  présence  de  l’eau , les  sels  suivants  : 

1"  En  hypo-azotate  de  plomb  bibasique,  (PbO)’,AzO<,HO  ; 

2"  Un  autre  hypo-azotate  beaucoup  plus  basique,  (Pb0)’,(.\z0‘)*,3H0  ; 

3"  Un  a/.otite  quadribasique,  (PbO)^,AzCP,HO,  qui  donne  avec  l’acide 
carbonique  un  azotite  neutre,  PbO.AzO’. 

IjCS  deux  premiers  sels  se  produisent  souvent  ensemble  lorsqu’on  fait 
dissoudre  du  plomb  dans  l’azotate  de  plomb  ; mais  il  est  facile  de  les  sé- 
j)arer,  en  se  fondant  sur  la  propriété  (juc  présente  le  sel  jaune,  c’est-à- 
dire  l’hypo-azotate  bibasique,  d'étre  beaucoup  moins  soluble  que  le  sel 
rouge. 

Lorsqu’on  clierclie  à transporter  l’acide  bypo-azotique  de  l’oxide  de 
plomb  sur  une  base  alcaline,  on  le  dédouble  aussitôt  en  acide  azoteux  et 
en  acide  azotique  qui  s’unissent  à l’alcali.  Ce  mo<le  de  décomposition  fait 
supposer  que  les  sels  précédents  sont  des  combinaisons  doubles  formées 
par  les  acides  azoteux  et  azotique  avec  l’oxide  de  plomb.  En  effet, 
2((Pb0)’,Az0i,H0)  =(PbO)»,AzOi,HO  + (PbO)>,.Vz(P,HO.  Cependant  on 
pourrait  supposer  également  (pie  l’acide  bypo-azotique  existe  dans  les  sels 
de  plomb  , et  qu’il  ne  se  diicompose  qu’au  moment  où  l’on  cherche  à le 
combiner  avec  un  alcali. 

las  azotitesde  plomb,  et  surtout  l’azotitc  neutre,  peuvent  servira  ob- 
tenir l(s  azotites  alcalins  en  les  décomposaut  par  les  carbonates  solubles  : 
l>b(),AzO»  + NaO,CO*  = l'bO,CO'  + NaO,  AzO’. 

Pendant  la  dissolution  du  plomb  dans  l’azotate,  il  se  dégage  quelque- 
fois du  bi-oxide  d’azote;  ce  gaz  provient  de  la  décomposition  partielle 
des  hypo-azotates  ou  de  l’azotite  de  plomb  et  de  leur  transformation  en 
azotate. 

.SULF.VTE  DE  PLOMB.  PbO,SO\ 

Propriété*. 

Le  sulfate  de  plomb  est  blanc,  pulvérulent,  insipide,  toujours  anhydre, 
presque  complètement  insoluble  dans  l’eau,  mais  assez  soluble  dans  les 
acides  pour  que  l’on  tienne  compte  de  cette  solubilité,  lorsqu’on  dose  le 
plomb  dans  les  analyses  à l’état  de  sulfate.  L’acide  chlorhydrique  le  dé- 
compose et  donne"  naissance  à de  l’acide  sulfurique  libre  et  à du  clilo- 
rure  de  plomb.  , 

D’après  M.  Antbon,  l’acidn  sulfurique  dissout  le  sulfate  de  plomb  en 
quantité  d’autant  plus  grande  qu’il  est  plus  concentré  ; l’acide  sulfurique 
de  1 ,724  de  densité  dissout  1 /!i80  de  .sulfate  de  plomb  ; l’acide  sulfurique 
de  1,791  (le  densité  dissout  1/86  de  sulfate  de  plomb;  l’acide  sulfuri(jue 
de  1,885  de  densité  dissout  1/46  de  sulfate  de  plomb. 
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L’acide  azotique  dissout  à froid  1/172  de  ce  sel. 

Le  sulfate  de  plomb  ii’est  pas  di-composti  par  la  chaleur;  c’est  le 
seul  sulfate  métallique  proprement  dit  qui  présenlc  allé  propriété'. 
Calciné  au  rouge  blanc  dans  des  vases  en  grès  ou  dans  des  lul)es  en  por- 
celaine, il  éprouve  une  décom|)osilion  partielle  (pi’il  faut  attribuera  la 
silice  (acide  silicique)  qui  tend  à s’unir  a l’oxide  de  plomb,  et  qui  élimine 
l'acide  sulfurique. 

D’après  M.  Laurence  Smitb,  le  sulfate  de  plomb  est  décomposé  par  tous 
les  sels  ammoniacaux  ; il  donne  naissance  a du  sulfate  d’ammoniaque, 
tandis  que  l’acide  du  sel  ammoniacrd  s’unit  a l’oxide  de  plomb.  C’est  a 
cette  double  décomposition  qu’il  faut  attribuer  la  solubilitii  du  sulfate 
de  plomb  dans  l’azotate,  le  chlorhydrate,  le  tartrate,  le  citrate  d’ammo- 
niaque, etc.,  etc. 

Le  charbon,  l’hydrogène,  l’oxide  de  carbone,  réduisent  le  sulfate  de 
plomb  à une  température  peu  élevée,  et  forment,  suivant  les  proportions 
employées,  du  sous-sulfure,  de  l’oxide  ou  du  plomb  métallique. 

Le  sulfate  de  plomb  est  transformé  en  plomb  métallique  et  en  acide 
sulfureux  par  le  sulfure  de  plomb  ; l’bO,SÜ-‘  -j-  PbS  = 2l’b  -f  2StP. 

Le  fer  et  le  zinc  chauffés  avec  le  sulfate  do  plomb,  en  prf'sence  de  l’eau 
pure,  ou  mieux  de  l’eau  acidulée  par  un  acide,  réduisent  complètement 
le  sulfate  de  plomb.  (PbO.StP  -p  Zn  = Pb  -f-  ZnÜ,SÜ’.)  Le  plomb  ainsi 
préparé  ne  retient  pas  d'argent,  et  i)cul  servir  jaïur  la  coupellation. 

Le  sulfate  de  plomb,  chauffé  avec  une  dissolution  dectirbonatc  de  soude, 
se  change  rapidemeut  en  carbonate  de  plomb  (ceruse),  et  en  sulfate  de 
soude. 

Le  sulfate  de  plomb  se  décompose,  en  présence  de  l’eau,  par  le  con- 
tact prolongé  de  certaines  matii'res  organiques,  comme  le  bois,  et  pas.se  a 
l’état  de  sulfure  de  plomb. 

f^e  sulfate  de  plomb  existe  dans  la  nature  ; un  le  trouve  cristallisé  en 
octaèdres. 

M.  Kuhlmann  a remarqué  qu’il  se  produit  quelquefois  dans  les  cham- 
bres de  plomb  des  cristaux  de  sulfate  de  plomb  semblables  aux  cristaux 
de  sulfate  de  plomb  natif. 

On  le  prépare  par  double  décomposition  en  traitant  un  sel  de  plomb 
par  l'acide  sulfurique  ou  un  sulfate  .soluble.  On  en  produit  de  grandes 
quantités  dans  les  fabriques  de  toiles  peintes , où  l’on  prépare  de  l’acétate 
d’alumine  en  décomposant  l’alun  ou  le  sulfate  d’alumine  par  l’acétate 
de  plomb.  , 

Le  sulfate  de  plomb  des  fabriques  de  toiles  peintes  pourrait  être  ap- 
pliqué à la  fabrication  du  cristal  ; en  le  chauffant  avec  du  sable  et  une 
petite  quantité  de  charbon  , ou  produit  une  fritte  qui  peut  entrer  facile- 
ment dans  la  composition  du  cristal. 

Ia:  plomb  est  altéré  rapidement  dans  son  contact  avec  le  pl&tre  ; il  se 
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forme  alors  du  sulfate  de  plomb  ; aussi  doit-oii  éviter  le  contact  du  plâtre 
avec  le  plomb  dans  les  diverses  applications  de  ce  métal. 

CARBOiNATK  Dli  IM.OMB.  PbO,CO*. 

Le  carbonate  de  plomb  est  blanc,  pulvérulent , insoluble  dans  l'eau  ; 
sensiblement  soluble  dans  l’acide  carbonique  ; il  est  décomposé  par  la 
chaleur,  dégage  de  l’acide  carbonique  et  laisse  un  résidu  de  protoxide  de 
plomb.  Lorsqu’on  le  chauffe  au  contact  de  l’air  à une  température  insuf- 
fisante pour  fondre  le  protoxide  de  plomb,  on  le  transforme  en  minium, 
d’un  rouge  très  vif,  que  l’on  nonune  mitie  orange. 

Le  carbonate  de  plomb  est  employé  en  peinture , et  porte  les  noms  de 
blanc  de  plomba  de  cénue  et  de  blanc  d'argent;  il  forme  la  base  de  toutes 
les  peintures  à l’huile.  On  le  mélange  dans  ce  cas  avec  des  huiles  sicca- 
tives, telles  que  l’huile  de  lin. 

La  céruse  broyée  nvec  de  |>etites  quantités  d’huile  produit  le  mastic 
des  vitriers.  Un  mélange  à parties  égales  de  céruse,  de  minium,  et 
d’huile  de  lin  , forme  un  mastic  qui  acquiert  a la  longue  la  dun;té  de  la 
pierre. 

FBbrtcatloiiA 

On  prépare  la  céruse  à Clichy,  dans  la  fabrique  de  M.  Roard , par  une 
méthode  due  à M.  Thénard,  qui  consiste  à faire  arriver  un  courant  d’a- 
cide carbonique  dans  une  dissolution  de  sous-acétate  de  plomb.  La  réac- 
tion est  représentée  pur  la  formule  suivante  . (Pb0)’,C‘H'0*  -f  ‘2C0’  = 
2(Pb0,C0’)  + Pb0,C‘IP0J. 

L’acétate  de  plomb  neutre  qui  reste  dans  la  liqueur,  est  mis  en  ébul- 
lition avec  un  excès  de  litharge,  et  transformé  en  acétate  de  plomb  tn- 
basique  qui  peut  de  nouveau  servir  à la  préparation  de  la  céruse. 

On  donne  le  nom  de  procédé  hollandais  à un  mode  de  fabrication  de  la 
céruse  qui  a été  importé  de  Hollande  en  France,  et  qui  est  surtout  em- 
ployé dans  les  environs  de  Lille  et  de  Valenciennes. 

Pour  produire  la  céruse  par  ce  procédé , on  introduit  dans  des  pots  de 
grès  vernis  à l’intérieur,  une  petite  quantité  de  vinaigre  de  basse  qualité 
(vinaigre  de  bière,  d’orge  fermentée,  etc.). 

Les  pots  portent  dans  leur  intérieur  un  rebord  sur  lequel  vient  reposer 
une  feuille  mince  de  plomb,  roulée  en  spirale  (pl.  ‘23,  fig.  h).  On  les 
range  les  uns  à côté  des  autres  dans  de  grandes  cases  en  bois  , et  on  les 
recouvre  tous  de  lames  de  plomb.  Ces  (lots  sont  placés  sur  une  couche 
épaisse  de  fumier  de  cheval , et  l’on  dispose  ainsi  alternativement  dans 
une  hauteur  de  5 à 6 mètres  des  lits  de  fumier  et  des  rangées  de  pots. 

Bieiitdt  le  fumier  entre  en  fermentation  ; la  température  s’élève  gra- 
duellement, et  peut  atteindre  jusqu’à  100”;  il  se  dégage  des  quantités 
considérables  d’acide  carbonique.  Des  courants  d’air  sont  ménagés  avec 
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soi»  dans  les  angles  des  cases,  et  les  laines  de  plomb  se  trouvent  bien- 
tôt exposi'es  à l'action  de  l’air  et  de  l'acide  carbonique,  sous  l'intluence 
des  t apeurs  de  vinaigre  qui  se  dégagent  des  [lOts  en  raison  do  l'élévation 
de  tem|)érature  de  la  masse. 

Le  métal  absorbe  l'oxigène  de  l’air  et  l’acide  carbonique  du  fumier, 
sous  l’influence  de  l’acide  aoctique  ; et  au  bout  de  quelques  semaines , 
les  feuilles  de  plomb  sont  presque  complètement  transformées  en  céruse. 

On  détache  facilement  les  écailles  de  céruse,  par  le  choc,  ou  en  ployant 
plusieurs  fois  les  lames  de  plomb  sur  elles-mêmes.  On  broie  la  céruse , 
soit  à sec,  soit  avec  de  l’eau  : on  eu  fait  une  pète  molle,  homogène, 
qu’on  desst'iche  d’alKird  en  l’introduisant  dans  de  petits  pots  en  terre  tri's 
poreuse  et  en  1a  poiiant  ensuite  dans  une  étuve. 

En  Angleterre , on  fabrique  quelquel'ois  la  céruse  en  faisant  arriver  un 
courant  d’acide  carbonique  sur  de  la  litharge  humectée  avec  une  disso- 
lution tris  faible  d’acétaU;  neutre  de  plomb.  Celte  litharge  est  placée 
dans  des  auges  en  schiste  ; elle  est  mise  continuellement  en  mouvement 
par  des  rateaux  , et  l'eçoit  un  courant  d'acide  carbonique  produit  par  la 
ca)mbustion  du  coke.  Sous  l’influence  de  cette  faible  proportion  d’acé- 
tate de  plomb,  lu  litharge  absorbe  avec  rapidité  l’acide  carbonique,  et 
se  trouve  en  quehpies  heures  entièrement  transfornu'-e  en  céruse. 

La  théorie  de  la  fid)rication  de  la  céruse  est  très  simple  ; et  l’on  jxînt 
dire  que  tous  les  procédés  de  fabrication  reviennent  a décomposer  j>ar 
l’acide  carbonique  un  sous-acétate  de  plomb. 

Dans  le  procéxlé  de  M.  Theuanl , on  précipite  «lii-ectement  par  l’a- 
cide carboni(|ue,  l’acétate  de  plomb  tribasnjue,  qui  passe  à l’état  de 
sel  neutre , et  peut,  après  avoir  redis.sous  une  nouvelle  quantité  d’oxide, 
le  céder  de  nouveau,  et  un  nombre  de  fois  en  quelque  sorte  illimité  à de 
l’acide  carbonique. 

Dans  le  procédé  hollandais,  l’oxigène  de  l’oxide  de  plomb  contenu  dans 
la  céruse  est  fourni  par  l’air,  et  l’acide  carbonique  provient  du  fumier. 
Pour  le  prouver,  il  suffit  de  supprimer  les  courants  d’air  dans  les  cases; 
il  ne  se  forme  pas  alors  de  traces  de  céruse  ; lorsque  ces  courants  sont 
mal  ménagés , la  transformation  du  plomb  en  carbonate  n’est  (|uc  par- 
tielle. On  a reconnu  également  qu’il  ne  .se  produit  pas  de  céruse  lorsqu’on 
enlève  le  fumier  : c’est  donc  ce  corps  qui  fournit  l’acide  carbonique. 

On  démontre  aussi  que , dans  le  procé-dé  hollandais , il  se  forme  à la 
surface  des  lames  de  plomb  du  sous-acétate  de  plomb  ; si  l’on  cherclie  , 
en  effet,  à remplacer  l’acide  acétique  par  un  autre  acide  organique  qui 
ne  produise  pas  un  sel  basique  avec  l’oxide  de  plomb,  il  ne  se  fera  pas 
de  céruse  ; ainsi  l’acide  formique  en  présence  du  plomb , de  l’air  et  de 
l’acide  carbonique,  ne  protluit  ]>as  <le  carbonate  de  plomb  (Pelouze].  Il 
faut  doue  admettre  que,  dans  le  procédé  hollandais,  il  se  produit  un 
sous-acétatc  de  plomb  qui  cède , comme  dans  le  procédé  de  M.  Thénard. 
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une  partie  de  sa  base  a l'acide  carbonique , reprend  ensuite  une  nouvelle 
({uantité  d’oxide,  qu'il  cède  de  nouveau  à l'acide  carbonique,  et  que  le 
môme  phénomène  se  reproduit  justju'à  ce  que  tout  le  plomb  soit  atta- 
qué. A la  fin  de  l’opération  , l'acide  acétique  se  trouve  dans  la  céruse  à 
l'état  d’acétate  neutre;  aussi  a-t-on  signalé  une  ]>etite  quantité  de  ce  sel 
dans  la  céruse  hollandaise  non  lavée. 

La  céruse  ne  consiste  pas  ordinairement  en  carbonate  de  plomb  ; elle 
contient  presque  toujours  de  l’hydrate  de  plomb.  D’après  M.  Link,  la 
céruse  préparée  par  le  procédé  hollandais  aurait  pour  formule  : (PbO, 
COï)»,PbO,HO. 

M.  Mulder  a analysé  d’autres  céruses  représentt'*s  par  (PbO,CO^)', 
PbO.HO.  ' » 

Les  céruses  du  commerce  sont  queU|uefois  mêlées  à du  sulfate  de  ba- 
rite,  du  sulfate  de  plomb,  de  la  craie  ou  du  plâtre. 

On  reconnaît  la  présence  des  deux  premiers  sel?  en  traitant  la  céruse 
par  l’acide  azotique  étendu , qui  dissout  le  carbonate  de  plomb  et  laisse 
les  sulfates  sous  la  forme  d'une  poudre  insoluble. 

Pour  constater  la  présence  du  carbonate  de  chaux , on  dissout  la  céruse 
dans  un  acide,  et  l’on  fait  passer  dans  la  liqueur  un  courant  d’hydix)- 
gène  sulfuré  qui  précipité  le  plomb;  la  dissolution , filtrée,  forme  avec 
l’oxalate  d’ammoniaque,  un  précipité  blanc  d'oxalate de  chaux. 

La  céruse  pure  doit  se  dissoudre  entièrement  dans  l’acide  acétique. 

Le  blanc  de  Venise,  le  Wonc  de  Hambourg  et  le  blanc  de  Hollande,  sont 
des  mélanges  en  proportions  variables  de  céruse  et  de  sulfate  de  barite. 

£iai  naturel. 

Le  carbonate  de  plomb  naturel  accompagne  fréquemment  la  galène.  Ce 
sel  est  blanc,  transparent;  son  éclat  est  diamantaire,  son  reflet  nacré;  il 
possède  la  double  réfraction.  Il  cristallise  en  prismes  tétraèdres;  quelque- 
fois le  carbonate  de  plomb  est  noir  à sa  surface;  cette  couleur  est  due, 
tantôt  à une  matière  bitumineuse,  tantôt  à du  deutoxidc  de  cuivre,  et  le 
plus  souvent  à de  la  galène. 

PHOSPHATE  DE  PLOMB.  (PbO)’,HO,PhO^. 

L’acide  phosphorique  et  l’oxide  de  plomb  peuvent  se  combiner  en  plu- 
sieurs proportions  ; on  donne  le  nom  de  sel  neutre  au  phosphate  qui  con- 
tient un  équivalent  d’acide  contre  2 équivalents  d'oxide  de  plomb. 

Ce  sel  est  blanc,  insoluble  dans  l'eau,  soluble  dans  l'acide  azotique  et 
dans  les  alcalis  fixes  ; très  peu  soluble  dans  Facide  acétique.  L’ammo- 
niaque le  transforme  en  phosphate  basique  (Pbü)’,PhO>.  Il  se  fond  assez 
facilement  an  chalumeau,  et  cristallise  par  le  refroidissement  en  polyè- 
dres bien  déterminés  qui  servent  à caractériser  le  phosphate  de.  plomb 
dans  les  analyses  au  chalumeau. 
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Chauffé  avec  un  excès  de  charbon , le  phosphate  de  plomb  se  réduit 
complètement,  dégage  de  l'oxide  de  carbone  et  du  phosphore,  et  donne 
du  plomb  métallique. 

CIJLOBOPUOSl’HATE  DE  PLOMB. 

On  trouve  dans  la  nature  uu  chlorophosphate  de  plomb  qui,  d’après 
M.  Wœhler,  est  formé  de  1 équivalent  de  chlorure  de  plomb,  et  de  3 équi- 
valents de  phosphate  de  plomb  tribasique. 

Ce  minéral  est  transparent,  vert  et  quelquefois  jaunâtre  ; il  cristallise 
en  prismes  hexaèdres.  Sa  densité  est  de  6,95. 

SILICATE  DE  PLOMB. 

Le  silicate  de  plomb  entre  dans  la  composition  du  cristal , dans  celle 
du  strass , des  couvertes  de  faïence,  etc.  Il  se  fond  à une  température 
peu  élevée  ; sa  fusibilité  augmente  avec  la  proportion  d’oxide  de  plomb 
qu’il  contient. 

Quand  la  silice  est  en  excès,  le  silicate  de  plomb  est  incolore;  il  prend 
une  teinte  jaune,  et  devient  même  jaune-brun,  lors<|ue  l’oxide  de  plomb 
prédomine. 

CHBOMATK  DE  PLOMB.  PbO,CrO’.  (jAlNE  DE  CHBOME.) 

Ce  sel  est  d’un  beau  jaune  ; il  est  insoluble  dans  l’eau  , à peine  soluble 
dans  les  acides  et  facilement  réduit  )>ar  le  charbon. 

D’après  M.  Marchand,  la  chaleur  ne  transforme  pas,  comme  quelques 
chimistes  l’avaient  indiqué,  le  chromate  de  plomb  en  un  mélange  deses- 
qui-oxide  de  chrome  et  d’oxide  de  plomb  ; il  parait  se  former  plutét  dans 
eette  calcination  un  chromate  basique  de  sesqui-oxide  de  chrome  et  de 
protoxide  de  plomb. 

On  prépare  le  chromate  neutre  di;  plomb,  par  double  décomposition, 
en  pnicipitant  du  chromate  neutre  de  potasse  par  de  l’acétate  neutre  de 
plomb.  La  nuance  du  précipité  varie  avec  l’état  de  neutralité  des  sels  em- 
ployés, et  même  avec  lu  température  à laquelle  se  fait  lu  précipitation. 
Dans  la  préparation  du  chromate  de  plomb,  il  faut  opérer  avec  des  li- 
queurs étendues,  pour  éviter  la  production  d’un  composé  soyeux,  qui  est 
probablement  un  sel  double. 

Le  chromate  de  plomb  est  enrqiloyé  en  grande  quantité  dans  la  |>einture 
à l’huile  comme  couleur  jaune , et  dans  la  fabrication  des  toiles  peintes. 
On  s’en  sert  dans  les  laboretoires  pour  l’analyse  de  certaines  matières  or  - 
ganiques sulfurées.  Il  a la  propriété  de  retenir  à l’état  de  sulfate  de 
plomb  le  soufre  contenu  dans  les  substances  dont  on  cherche  la  compo- 
sition . 

Le  chromate  de  plomb  du  commerce  est  souvent  mélangé  à une 
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ceilaine  quantité  de  sulfate  de  chaux  qui  parait  rehausser  sou  éclat. 

La  composition  connue  sous  le  nom  de  Jaune  de  Cologne  contient  25  de 
chromate  de  plomb,  15  de  sulfate  de  plomb  et  60  de  sulfate  de  chaux. 

£ui  Balnrel. 

Le  chromate  de  plomb  existe  dans  la  nature;  c’est  eu  faisant  l’analyse 
de  ce  minéral  que  Vauquelin  a découvert  le  chrome. 

Le  chromate  de  plomb  naturel,  plomb  rouge,  vient  en  grande  partie  de 
la  Sibérie.  Cti  corps  est  d’un  beau  rou ge -orange  ; sa  jxtussière  est  jaune; 
il  cristallise  en  prismes  obliques  rbomboidaux.  Sa  densité  est  de  6,63. 
Su  formule  est  ; PbO,CrO^. 

CHROMATE  DE  PLOMB  BIBASIQOE.  (PbO)*,CrO*. 

Le  chromate  de  plomb  bibasique  est  rouge;  il  suflit  d’une  faible  prct- 
[lortion  de  potasse  pour  communiquer  une  teinte  orangée  au  clmtmate 
neutre  de  plomb. 

Le  procédé  suivant,  indiqué  par  MM.  Liebig  et  Wœhler,  permet  de  pré- 
parer le  chromate  de  plomb  bibasique  avec  une  couleur  rouge  très 
foncée. 

On  introduit  par  petites  fractiotis  du  chromate  de  plomb  neutre  dans 
l’azotate  de  potasse  maintenu  en  fusion  à une  température  d’un  rouge 
sombre  ; une  partie  de  l’acide  chromique  se  porte  alors  sur  la  potasse 
du  nitre,  et  il  se  forme  du  chromate  basique. 

On  retire  le  mélange  du  feu , et  on  attend  que  le  sous-chromate  de 
plomb  ait  gagné  le  fond  du  creuset.  Après  avoir  décanté  la  masse  saline 
fondue,  et  laissé  le  sel  de  plomb  se  refroidir,  on  le  lave  à plusieurs  re- 
prises. Si  ce  lavage  n’était  pas  fait  avec  rapidité , le  sous-chromate  de 
plomb  prendrait  une  teinte  jaune.  Il  faut  aussi  avoir  la  précaution  de 
chauffer  le  mélange  de  nitre  et  de  chromate  neutre  de  plomb  à une 
température  modérée;  sinon,  le  sel  basique  deviendrait  brun. 

Le  chromate  de  plomb  bibasique  peut  être  méléà  une  proportion  con- 
sidérable de  céruse,  sans  que  sa  couleur  rouge  s’affaiblisse  d’une  manière 
bien  sensible. 

Ce  sel  peut  encore  être  obtenu  en  petits  cristaux  rouges,  en  exposant  à 
l’action  ménagée  de  l'acide  carbonique  une  dissolution  d’oxide  de  plomb 
et  de  chromate  de  plomb  dans  la  potasse  caustique. 

PLOMB  GOMME. 

On  donne  le  nom  de  plomb  gomme  à un  minéral  assez  rare,  qui  est  une 
combinaison  d’alumine  et  d’oxide  de  plomb  hydraté,  et  que  l’on  considère 
comme  un  aluminate  de  plomb. 
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AI.I.IAGES  DE  PLOMB. 

Le  plomb  s’allie  avec  pres(juc  tous  les  métaux  ; nous  ne  parlerons  (^ue 
des  alliages  qui  sont  employés  dans  l’industrie. 

D’après  M.  F.  Gmclin,  le  plomb  s’allie  facilement  au  zinc , sans  lui  faire 
]>erdresa  ductilité. 

Le  plomb  forme  avec  l’étain  différents  alliages , qui  sont  moins  bril- 
lants que  l’étain,  mais  plus  durs  et  plus  fusibles  que  ce  dernier  métal. 
L’alliage  qui  contient  des  parties  égales  d’étain  et  de  plomb  sert  à faire 
Its  soudures  ; on  lui  a donné  le  nom  de  soudure  des  plombiers.  Cet  alliage 
est  plus  oxidable  que  cbacun  des  métaux  qui  le  constituent  ; aussi 
l’emploie-t-on  pour  faire  la  potée  d'étain  (stannate  de  plomb), qui  sert  dans 
les  fabriques  de  faïence. 

D’api'ès  M.  Kupfer,  la  fusibiliU- des  alliages  de  plomb  et  d'étain  varie 
beaucoup  avec  la  proportion  d’étain  qu'ils  contiennent. 

L'alliage  qui  est  formé  de  .Sn^l’b  fond  à 19.V 
Celui  qui  conlienL  . . . Sn*Pb  — 189 

— ?n>Pb  — 186 

— .9n»I>b  — 196 

— .Snl'b  — 241 

— SnPbî  — 289 

On  voit  que  l’alliage  le  plus  fusible  est  celui  dont  la  composition  i»t 
comprise  entre  Sn*Pb  et  SiPPb. 

On  peut  ramener  à trois  classes  le.s  divers  objets  fabrûiués  avec  de  l’é- 
tain pur  ou  avec  des  alliages  de  plomb  : 

1'  L’étain  pur,  que  l'on  emploie  pour  la  confection  des  menus  usten- 
siles de  cuisine; 

2"  L'alliage  formé  de  8 de  plomb  et  de  92  d’étain,  (jui  sert  à fabriquer 
les  fontaines,  les  plats,  la  vaisselle  ; 

.1“  L’alliage  contenant  20  de  plomb  et  80  d’étain,  avec  lequel  on  fa- 
brique les  cuillers,  les  flambeaux,  les  écritoires. 

L’alliage  de  plomb  et  d'antimoine,  qui  est  fonné  de  4 parties  de  plomb 
]K)ur  une  partie  d’antimoine,  sert  à la  confection  des  caractères  d’impri- 
merie. Il  s’oxide  facilement  quand  on  le  cliaulTe  au  contact  de  l’air. 

Les  propriétés  physiques  de  cet  alliage  sont  d’une  haute  importance 
pour  l’usage  auquel  on  le  destine.  Il  doit  être  très  fusible , pour  qu’on 
puisse  le  mouler  avec  précision  ; s’il  est  trop  mou , il  se  déforme  par 
l’action  de  la  presse;  lorsqu’il  est  trop  dur,  il  coupe  le  papier. 

PLOMB  DE  CHASSE. 

On  donne  au  plomb  la  |iropriété  de  se  n'xliiire  en  petits  grains  sphé- 
riques en  l'alliant  à une  certaine  quantité  d’arsenic  ; un  millième  d'arse- 
nic suffit  i>our  lui  donner  celte  propriété  curieuse. 
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L'  plomb  (‘tant  une  fois  allié  rarsoiiic  , on  le  prend  avec  une  écu- 
moire et  on  le  laisse  tomber  d'une  (grande  hauteur  dans  l’eau  en  le  fai- 
sant passer  à travers  une  passoire. 

La  {>assoire  doit  être  garnie  intérieurement  d’une  substance  poreuse 
(|ui  s’applique  exactement  sur  ses  parois , et  qui , faisant  l’oftice  d’un 
(litre , s’oppose  à ce  que  le  plomb  passe  trop  vite  ; la  matière  que  l’on  em- 
ploie est  la  substance  même  qui  se  forme  à la  surface  des  bains  de  plomb, 
et  que  l'on  appelle  crasse. 

Les  ouvriers  se  laissent  guider  dans  la  quantité  d’arsenic  qu’ils  doivent 
ajouter  au  plomb  d’après  la  forme  que  prennent  les  grains  en  tombant. 

Si  les  grains  sont  lenticulaires,  c’est  que  la  proportion  d’arsenic  est  trop 
grande  ; si  la  quantité  d’arsenic  est  beaucoup  trop  faible , les  grains  sont 
très  allongés  et  font  la  queue. 

Les  passoires  ont  des  trous  de  différents  calibres  qui  déterminent  la 
grosseur  des  grains. 

La  température  du  bain  doit  varier  avec  la  grosseur  des  grains  que  l’on  . 
veut  obtenir.  Pour  les  plus  gros , elle  doit  être  telle,  qu’un  tuyau  de  paille 
que  l’on  plonge  dans  le  bain  ne  roussisse  pas. 

La  hauteur  de  la  chute  varie  aussi  avec  la  grosseur  des  grains.  Il  faut 
une  hauteur  de  50  mètres  environ  pour  les  plus  gros  grains. 

Lorsque  le  plomb  est  granulé,  ou  le  passe  dans  des  cribles  dont  les 
mailles  correspondent  aux  trous  des  passoires;  on  régularise  ainsi  la 
grosseur  des  grains  ; on  sépare,  à l’aide  d’un  triage,  les  grains  qui  ne  sont 
pas  réguliers , et  on  leur  donne  un  beau  poli  en  les  faisant  tourner  dans 
des  tonneaux  où  l’on  a introduit  une  certaine  quantité  de  plomt>agine. 

ESPÈCES  MINÉRALES  CONTE.NANT  DU  PLOMB. 


MINERAUX  OXIcêNKS 


Mas.<iicot.  Tris  rare. 
Minium.  Tri^  rare. 
Oxichlonire. 
.Aliiminale.  Très  rare. 


.Sulfure  simple  ou  galène. 
I Sulfures  doubles, 
l Sulfures  multiples. 

MINERAUX  SDLFCRKS,  sêLêNIÉS  BT^Sulfate. 

TELLiRês ; Sélêniurc  simple. 

i Séléniures  doubles. 

I Telliirures  simples. 

, Tc'lururcs  complexes. 


MINERAUX  phosphores  ET  AR- 
sEnif.s 


I Cblorophosphate.s. 
Cliloro-arsêniales. 
' Arsèniure. 
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HIN^BADI  CARBONis.  . . . 


/ Carbonate. 

I Sulfato-carbonates. 
' Chlorocarbonate. 


HIN^RADX  A ACIDES  HÉTALLIQDES. 


Ghromatc  simple. 
Chromate  cuivreux. 
Vanadate. 
Tungstate. 
Molybdaie. 


TRAITEMENT  DES  MINERAIS  DE  PLOMB. 

Le  plomb  est  un  métal  dont  l’extraction  remonte  à la  plus  haute 
antiquité. 

Le  minerai  dont  on  extrait  en  général  le  plomb  est  le  sulfure  de  plomb. 
La  galène  est  souvent  mêlée  ou  combinée  à des  rainerais  d’argent  ; dans 
ce  cas , tout  l’argent  passe  dans  le  plomb , et  on  le  sépare  ensuite  par 
des  procédés  qui  seront  décrits  plus  loin. 

Les  gangues  ou  les  minerais  qui  sont  le  plus  souvent  mêlés  à la  galène, 
sont  le  quartz,  le  sulfate  de  barite  , la  pyrite  pure  ou  arsenicale  et  la 
blende. 

Avant  d'entrer  dans  les  détails  de  la  métallurgie  du  plomb , nous  rap- 
pellerons quelques  unes  des  propriétés  de  la  galène,  du  sulfate  et  de 
l’oxide  de  plomb. 

1*  Le  sulfure  de  plomb,  grillé  au  contact  de  l’air,  se  transforme  en  sul- 
fate de  plomb  qui  est  presque  indécomposable  par  la  chaleur  : PbS  -|- 
0‘=  P1)0,S0'; 

2"  Trois  équivalents  de  sulfate  de  plomb  et  un  équivalent  de  sulfure 
produisent,  sous  l’inlluence  de  la  chaleur,  de  l'oxide  de  plomb  et  de 
l’acide  sulfureux  : 3PbO,SCP  -p  PbS  = ftPbO  -L  4S0*; 

3°  fjC  sulfure  de  plomb  est  niduit,  sous  l'influence  de  la  chaleur,  par 
le  sulfate  de  plomb , et  donné  de  l’acide  sulfureux  et  du  plomb  mcUil- 
lique  ; Pb0,S03  + PbS  = 2Pb  + 2.S0'. 

U’  L’oxide  de  plomb  est  réduit  par  le  sulfure  de  plomb  ; PbS  -f 
2PbO  = 3Pb.+  SO’; 

5"  Le  sulfure  de  plomb  en  excès,  chauffé  avec  du  sulfate  de  plomb, 
forme  un  sous-sulfure  de  plomb  qui , porté  à une  température  modérée, 
se  transforme  en  plomb  métallique  et  en  protosulfure  do  plomb  ; * 

6'  Le  sulfure  de  plomb,  décomposé  par  le  fer  à une  température  éle- 
vée , donne  du  sulfure  de  fer  et  du  plomb  métallique  ; 

7*  L’oxide  de  plomb  est  réduit  par  le  charbon  et  donne  du  plomb  mé- 
tallique. 

Les  faits  que  nous  venons  de  rappeler  simplifient  beaucoup  la  théorie 
de  la  métallurgie  du  plomb.  On  voit  en  effet  que  l’on  peut  retirer  le 
plomb  de  la  galène,  1“  en  la  grillant  et  en  faisant  réagir  le  sulfate  et 
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l’üxide  de  plomb  sur  le  sulfui-e  ; 2°  en  réduisant  par  le  charbon  l'oxide 
de  plomb  provenant  du  grillage  ; 3®  en  décomposant  le  sulfure  de  plomb 
par  le  fer  ; les  différentes  méthodes  de  traitement  des  minerais  de  plomb 
peuvent  être  ramenées  à trois  classes  qui  sont  précisément  fondées  sur 
ces  trois  réactions.  ' 

Trallemenl  Me  la  talAae  par  reaetton  au  foar  A rérerbère. 

La  galène  est  d'abord  séparée  mécaniquement  de  la  gangue  qu’elle 
contient  ; on  obtient  alors  du  minerai  en  gros  morceaux^  et  de  la  galène 
en  poudre  qui  porte  le  nom  de  Schlich. 

Elle  est  soumise  ensuite  à un  grillage  qui  la  transforme  en  partie  en 
oxide  et  en  sulfate  de  plomb  ; ces  deux  corps  sont  mélangés  autant  que 
possible  avec  du  sulfure  non  grillé , afin  de  produire  du  plomb  mé- 
tallique, comme  l'expriment  les  équations  que  nous  avons  posées  en  com- 
mençant. 

La  réduction  s'exécute  dans  un  four  à réverbère  dont  nous  donnons  le 
dessin  (pl.  33,  fig.  3 et  U). 

Lorsque  le  bassin  se  trouve  suffisamment  plein , on  fait  la  première 
coulée  en  enlevant  un  tampon  d'argile  qui  laisse  arriver  dans  un  bassin 
de  réception  le  mélange  de  plomb  et  de  malles. 

l^es  malles  sont  principalement  formées  de  sous- sulfure  de  plomb;  elles 
.sont  plus  légères  que  le  plomb,  et  se  séparent  du  métal  par  la  différence 
de  densité  ; on  enlève  ces  mattes  et  on  les  reporte  dans  le  four  à n*ver- 
bère,  où,  par  l'action  delà  chaleur,  elles  se  transforment  en  plomb  mé- 
tallique et  en  protosulfure  de  plomb. 

Dans  la  première  partie  de  l'opération  que  nous  venons  de  décrire  , 
on  retire  plus  de  moitié  du  plomb  contenu  dans  la  galène  ; on  procèrie 
ensuite  à l’opération  qui  jwrle  le  nom  de  rrnsuage  : cette  opération  s’exé- 
cute encore-  dans  le  four  à réverbère , mais  en  présence  d’une  certaine 
quantité  de  charbon  que  l’on  ajoute  à la  masse;  elle  a pour  but  de  pro- 
duire une  nouvelle  proportion  de  sulfate  et  par  suite  de  plomb  mé- 
tallique , et  surtout  de  réduire  au  moyen  du  charbon  l’oxide  de  plomb 
qui  s'est  formé. 

En  Angleterre,  le  traitement  de  la  galène  s’exécute  aussi  dans  des  fours 
à réverbère;  on  ajoute  seulement  au  minerai  du  fluorure  de  calcium  qui 
peut,  comme  l’a  démontré  M.  Berthier,  déterminer  la  fusion  des  sulfates 
de  chaux  et  de  barite  contenus  dans  la  gangue,  et  faciliter  la  réduction 
du  sulfate  de  plomb. 

Le  traitement  de  la  galène  au  fourneau  écossais,  sorte  de  fourneau  à 
manche  extrêmement  bas,  est  fondé  sur  le  même  principe.  On  emploie 
un  combustible  poreux  qui  est  ordinairement  la  tourbe  ; le  courant 
d'air  qui  traverse  le  fourneau  est  très  oxidant.  L’oxide  et  le  sulfate 
formés  réagissent  sur  le  sulfure,  et  produisent  du  plomb  qui  se  sépare 
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pur  liquation.  Ou  facilite  souvent  tu  rtMiction  par  un  grillage  préalable  du 

minerai. 

Traltenoil  <e  la  galène  par  grillage  et  rMoellon  4e  l’agMe  gar  le  cbarhaa , 
•a  foorofttn  à maackf. 

Ou  réduit  .souvent  la  galène  dans  des  fourneaux  à manche;  mais  alors 
le  minerai  doit  avoir  été  préalablement  grillé  aussi  complètement  que 
possible;  le  fourneau  il  manche,  pniduisant  une  température  plus  élevtV 
(jue  le  four  à réverbère,  permet  de  traiter  ilis  minerais  qui  sont  moins 
riches  en  plomb  ; comme  la  fusion  est  plus  rapide,  le  minerai  grillé  que 
l'on  destine  au  fourneau  à manche  doit  être  peu  riche  en  sulfate. 

C'est  aussi  toujours  dans  des  fourneaux  à manche  que  l'on  repas.se  les 
crasses  du  tiaitemeiit  des  minerais  de  plomb  au  four  à réverbère. 

Trmllcniciii  4c  U galtae  gar  la  far. 

Ce  procédé  consiste  à réduire  la  galène  par  le  fer,  à former  du  plomb 
métallique  et  du  sulfure  de  fer. 

Cette  réduction  se  fait  dans  des  fourneaux  à manche,  des  demi-hauts- 
fourneaux,  ou  même  de  véritables  hauts-fourneaux  chauffés  au  coke. 

Les  minerais  sont  fondus  avec  12  ou  l'i  p.  100  de  fer  en  grenailles,  12 
de  scories  de  forge  et  36  de  scories  pures  provenant  d'une  fonte  précé- 
dente. 

Trallamanl  mlxia  4a  la  galèna. 

La  réduction  de  la  galène  par  le  fer  est  presque  toujours  appliquée  à 
des  minerais  qui  contiennent  des  sulfures  d'argent,  de  cuivre  et  de  zinc. 

Cette  circonstance  complique  beaucoup  l'opération  ; on  est  obligé  d’a- 
voir recours  à un  procéilé  mixte,  qui  consiste  à employer  moins  de  fer 
qu’il  n'en  faudrait  jiour  revivifier  tout  le  plomb  ; on  retire  une  partie 
seulement  du  plomb  contenu  dans  1a  galène,  et  l'on  forme  un  mélange 
de  sulfures  qui  jiorie  le  nom  de  maltps. 

Ces  mattes  sont  ensuite  soumises  à des  grillages  successifs,  et  donnent 
naissance  à de  l’oxide  et  à du  sulfate  de  plomb,  q'ui , en  réagissant  sur  le 
sulfure  de  plomb , produisent  une  nouvelle  quantité  de  plomb  : on  finit 
ainsi  par  enlever  presque  tout  le  plomb  du  minerai  et  par  concen- 
trer le  cuivrtî  dans  les  mattes  : celles-ci  sont  traitées  à part  pour  cuivre 
noir. 

On  obtient  ainsi  un  plomb  argentifère  qui  porte  le  nom  de  plomb  d'œu- 
vre, et  que  l’on  traite  par  des  procédés  qui  seront  décrits  en  parlant  de  la 
métallurgie  de  l'argent. 

Lorsque  les  minerais  sont  riches  en  argent,  on  les  réduit  en  général 
|»ar  le  charbon,  après  un  grillage  complet;  on  obtient,  il  est  vrai , moins 
lie  plomb  que  par  l'addition  du  fer,  mais  il  ne  «y- forme  pa.s  de  malles 
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toujours  assez  riches  en  argent,  et  dont  une  portion  notable  reste  disse-  ' 
minée  dans  les  scories. 


BISMUTH. 

L' bismuth  est  d'un  blanc  gris  un  peu  rougeâtre  ; il  est  cassant  et  fa- 
cile à réduire  en  poudre.  Sa  structure  est  lamelleuse  ; il  cristallise  avec 
une  grande  facilité , et  forme  des  trémies  pyramidales  qui  dérivent  du 
cube.  Ces  cristaux  sont  ordinairement  recouverts  à leur  surface  d’une 
couche  très  mince  d’oxide , qui  donne  au  métal  de  belles  teintes  rouges  , 
bleues  et  vertes. 

Pour  faire  cristalliser  le  bismuth,  on  le  fond  d’abord  à une  douce  cha- 
leur ; on  le  laisse  refroidir,  et  lorsque  la  niasse  se  recouvre  d’une  pelli- 
cule de  métal  solidifié,  on  décante  la  partie  intérieure  qui  est  encore 
liquide;  on  trouve  au  fond  du  vase  où  la  fusion  a été  opérée  des  cristaux 
de  bismuth.  La  cristallisation  n’est  belle  et  régulière  que  lorsque  le  bis- 
muth est  pur , et  que  surtout  il  ne  contient  pas  d’arsenic. 

On  obtient , d’après  M.  Quesneville , des  cristallisations  de  bismuth  vo- 
lumieeu.ses  et  d’une  grande  régularité , en  maintenant  d’abord  pendant 
plusieurs  heures  le  bismuth  en  fusion  avec  une  petite  quantité  de  nitre 
et  à une  température  telle,  que  ce  sel  dégage  lentement  de  l’oxigène  ; on 
reconnaît  que  la  fusion  a été  suffisamment  prolongée  quand  quelques 
grammes  de  métal , essayés  à part , se  recouvrent  par  l’agitation  d’une 
couche  verte  ou  d’un  jaune  d’or  ; si  la  surface  du  métal  devient  rouge, 
violette  ou  bleue,  c’estque  la  purification  n’est  pas  terminée;  il  faut  alors 
continuer  la  fusion. 

Le  métal  est  ensuite  coulé  dans  un  creuset  de  terre  préalablement 
chauffé,  qu’on  recouvre  d’une  plaque  de  tdle  sur  laquelle  on  met  quelques 
charbons  allumés  pour  éviter  que  le  bismuth  ne  se  refroidisse  trop  ra- 
pidement. Quand  une  grande  partie  du  métal  s’est  solidifiée,  on  perce 
avec  un  charbon  rouge  la  couche  qui  s’est  formée  près  du  contour  du 
creuset , et  on  décante  la  partie  liquide.  On  trouve  dans  le  creuset  des 
cristaux  iris<!S  des  plus  belles  couleurs,  et  qui  ont  souvent  plus  de 
25  centimètres  de  longueur. 

La  i>csnnteur  spécifique  du  bismuth  est  de  9,8.  Il  entre  en  fusion  à la 
température  de  267".  Ce  métal  présente  la  propriété  de  se  dHater  beau- 
coup, au  moment  de  sa  solidification.  Il  est  sensiblement  volatil;  quand 
on  le  chauffe  à une  température  de  30”  du  pyromètre , il  répand  d’abon- 
dantes vapeurs  ; on  peut  même  ledistiilcr  en  vases  clos,  mais  il  faut  le 
soumettre  alors  à une  chaleur  extrêmement  élevée. 

Le  bismuth  ne  s’oxide  pas  dans  l’air  sec,  à la  tcmpf'ratnre  ordinaire. 
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mais  se  ternit  dans  l’air  hiunidt;.  CliaulTé  an  contact  de  l’air,  il  .se  trans- 
l’orme  rapidement  en  oxide.  Laï  bismuth  , const'rvé  dans  l’eau  au  contact 
de  l’air,  se  recouvre  d’une  couche  irisi’e;  et  si  l’acide  carbonique  inter- 
vient, il  se  produit  des  paillettes  hlaiiclies  de  sous-carbonate  de  hisniutli. 

Les  acides  chlorhydrique  et  sulfurique  étendus  u’agisscnt  sur  le  bis- 
muth que  très  lentement  ; l’acide  sulfuritjue  le  dissout  à chaud  en  déga- 
geant de  l’acide  sulfureux. 

L’acide  azotique  et  l’eau  régale  l’attaquent  avec  vivacité.  Le  dissolvant 
ordinaire  du  bismuth  est  l’acide  azotique;  chauffé  avec  un  mélange  de 
nitreetde  chlorate  de  potasse,  le  bismuth  s’oxide  et  détone  violemment. 

OXIDES  DK  BIStlUTH, 

Le  bismuth  foimc  avec  l’oxigène  les  coinjxisés  suivants  : 

S«n»-oxi(le  de  bismiilli.  Composition  inconniie. 

Protoxide  de  bismuth  .......  BiW  ; 

Acnle  bismiilhiqiie K|2(>S; 

Uismulbalc  d’oxide  ilo  bi.sinntli.  . . lti*0^,BW>^. 

SOIS-OXIDK  DE  DlS.UIiTH. 

Cet  oxide  prend  nai.ssancc  lors(]u’on  chaull’e  le  bismuth  à une  leinp*!- 
rature  qui  ne  dépasse  que  de  quel(]ues  degrés  le  point  de  fusion  de  ce  mé- 
tal. Il  est  noir,  s’enflamme  à l’air  comme  l’amadou  , et  se  transforme  en 
protoxide  de  bismuth  ; l’acide  azotique  étendu  le  déx:ompos«-  en  protoxide 
qui  entre  en  dissolution  et  en  bismuth  métallique. 

PnOTOXIDK  DF,  BIS.MUTI1.  Bi‘0*. 

On  obtient  cet  oxide  ,à  l’état  d’hydrate  {BW, HO)  en  précipitant  un 
sel  de  bismuth  par  la  potasse  ou  l’ammoniaque  en  léger  excès. 

Cet  hydrate  est  blanc , insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  alcalis  en  excès; 
il  se  déshydrate  par  l’ébullition  , surtout  en  présence  d’une  liqueur  alca- 
line; alors  l’oxide  de  bismuth  anhydre  cristalliser  eu  petites  aiguilles 
brillantes. 

On  pinit  encore  produire  l’oxide  de  bismuth  anhydre,  soit  en  chanITaiil 
à l’air  le  métal,  soit  en  calcinant  l'hydrate  ou  l’azotate. 

L’oxide  de  bismuth  anhydre  est  jaune;  il  n’a  ni  odeur  ni  saveur;  il 
est  fixe;  il  entre  en  fusion  sons  l’influence  d’une  chaleur  rouge,  et  traversi' 
lirs  creusets  comme  la  litharge  ; il  est  facilement  di'compov’  par  le  char- 
bon , l’hydrogène , le  soufre,  le  chlore. 
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ACIDE  BISMÜTIIIQCE.  Bj^O^ 

Cet  acide,  encore  peu  connu,  se  forme,  d’apr^s  M.  Arppe , en  faisant 
passer  un  courant  de  chlore  dans  une  dissolution  de  potasse  tW^  con- 
centrée tenant  en  suspension  de  l’oxide  do  bismuth. 

M.  Arppe  a obtenu  l'acide  bismuthique  en  combinaison  avec  la  po- 
tasse, en  chauffant  l’oxide  de  bismuth  avec  un  mélange  de  chlorate  de 
potasse  et  de  potasse. 

L’acide  bismuthique  ainsi  préparé  se  trouve  toujours  mélangé  à de 
l’oxide  de  bismuth  que  l’on  enlève  au  moyen  de  l’acide  azotique  qui , à 
la  température  ordinaire,  ne  décompose  pas  l’acide  bismuthique. 

Ce  corps  a l'aspect  d’une  poudre  d’un  rouge  clair;  chauffé  à 130”,  il  se 
(lé.shydrate  d'abord,  et  à une  température  un  peu  plus  élevée  il  peixl  de 
l’oxigëne,  et  si;  transforme  en  bismuthate  de  protoxide  de  bismuth.  L’a- 
cide sulfurique  concentré  dréompose  l’acide  bismuthique,  dégage  de 
l’oxigène  et  donne  naissance  à du  sulfate  de  bismuth. 

L’acide  bismuthique  se  combine  as.sez  diflicilement  avec  les  alcal'is;  le 
bismuthate  de  potasse  est  d'un  rouge  de  sang  ; il  se  produit  surtout 
lorsqu'on  fait  réagir  de  l’acide  bismuthique , à l'état  naissant , sur  de  la 
potasse. 

M.  Jacquelain  avait  signalé  le  premier  la  production  d’un  bismuthate 
(le  potasse  en  calcinant  à l’air  un  mélange  de  protoxide  de  bismuth  et  de 
potass(!. 

Les  combinaisons  de  l'acide  bismuthique  avec  les  bases  exigent  de 
nouvelles  recherches. 

BISMUTHATE  DE  PROTOXIDE  DE  BISMUTH. 

L'acide  bismuthique  ]>aralt  si;  combiner  en  plusieurs  proportions  avec 
le  protoxide  de  bismuth.  On  peut  obtenir  un  composé  représenté  par  la 
formule  Bi*0*,BiW  en  faisant  chauffer  au  contact  de  l’air,  pendant 
quelque  temps,  un  mélange  d’oxide  de  bismuth  et  de  potasse.  L’oxide 
absorbe  lentement  l’oxigène,  devient  brun  , et  se  transforme  en  bismu- 
thate de  protoxide  de  bismuth  (Fremy). 

Pour  purifier  ce  composé  qui  contient  toujours  de  l’oxide  en  excès  , il 
faut  le  faii'e bouillir  [icndant  quelques  instants  avec  une  liqueur  alcaline, 
Pt  le  laver  ensuite  à froid  avec  de  l’acide  azotique  assez  concentré.  L’é- 
bullition en  présence  d’un  alcali  a pour  but  de  déshydrater  le  bismuthate 
de  bismuth  , et  de  le  rendre  insoluble  dans  l'acide  azotique. 

Les  acides  décomposent  le  bismuthate  de  bismuth  sous  l’influence  de 
la  chaleur,  dégagent  de  l’oxigène,  et  produisent  des  sels  de  protoxide  de 
bismuth. 

D’après  M.  Arppe , si  l’on  sature  de  chlore  une  dissolution  aqueuse 
d’azotate  ou  de  chlorure  de  bismuth  , et  qu’on  y ajoute  ensuite  de  la  po- 
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Disse,  on  olUtenl  un  préeipilé  jaune  liydraté  qui  devient  anhydre  quand 
on  le  chauffe,  et  ([ui  a pour  comjwsition  : (BiK)’)'’,Bi*0*. 

CARACTènes  des  sels  de  bismuth. 

Les  sels  de  bismuth  possèdent  tous  une  inaction  acide  ; l'eau  les  décom- 
pose en  sous-sels  qui  se  précipitent,  et  en  sels  acides  qui  restent  en  disso- 
lution. Un  exd’s  d’acide  empêche  cette  décomposition. 

Ils  sont  presque  tous  incolores.  Ils  forment  avec  les  réactifs  les  préci- 
pités suivants  : 

J‘ulasse.  — Précipité  blanc  d’hydrate  de  protoiide  de  bismuth,  insolu- 
ble dans  un  excès  de  précipitant,  et  devenant  jaune  par  l’ébullition. 

Ammoniaque.  — Môme  réaction. 

Carbonate»  de  potasse  et  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc,  insoluble 
dans  un  excès  de  réactif. 

Cqimo ferrure  de  jwtassium.  — Précipité  blanc,  insoluble  dans  l’acide 
chlorhydrique. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Pnxipité  jaune  sale,  soluble  dans  l’acide 
chlorhydrique. 

Tannin.  — Précipité  jaune-orangé. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir  ou  brun  dans  les  liqueurs  éten- 
dues ; ce  précipité  se  forme  môme  dans  les  liqueurs  acides.  La  couleur  de 
ce  sulfure  suffit  pour  distiguer  les  sels  de  bismuth  et  d’antimoine. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  exci-s 
de  réactif. 

Chromate  dépotasse.  — Précipité  jaune,  insoluble  dans  l’eau. 

Le  zinc  précipite  le  bismuth  de  ses  dissolutions,  sous  la  forme  d’une 
masse  spongieuse  et  noire.  Le  cuivre  et  l’étain  précipitent  également  le 
bismuth  à l’état  métallique. 

La  préseuce  des  substances  organiques  n’empéche  pas  la  précipitation 
des  sels  de  bismuth  par  l’eau  ou  les  réactifs. 

Douse  dn  bUmnOi. 

Le  dissolvant  qu’on  doit  employer  de  préférence  pour  attaquer  un  al- 
liage dont  le  bismuth  fait  partie,  est  l’acide  azotique. 

Pour  doser  le  bismuth,  on  le  précipite  de  ses  dissolutions  par  un  excès 
de  carbonate  d’ammoniaque.  Une  partie  du  précipité  se  redissout  d’abord  ; 
mais , en  abandonnant  la  liqueur  à elle-même  dans  un  endroit  chaud , 
]>endant  quelques  heures  , tout  le  bismuth  se  précipite. 

Après  avoir  lavé  et  séché  le  précipité,  on  le  fait  rougir  dans  un  creu.set 
de  porcelaine.  On  obtient  ainsi  de  l’oxide  de  bismuth  anhydre  dont  le 
poids  fait  connaître  celui  du  bismuth. 

Pour  que  le  mode  d’analyse  que  nous  venons  d’indiquer  donne  un  ré»- 
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sultat  exact,  il  est  nécessaire  que  la  dissolution  de  bismuth  ne  reiirerine 
pas  d’acide  chlorhydrique,  car  le  précipité  retiendrait  une  proportion 
assez  considdérable  de  chlorure  de  bismuth.  Dans  ce  cas  il  faudrait  pré- 
cipiter le  bismuth  par  du  sulfliydrate  d’ammoniaque  qui  formerait  du 
sulfure  de  bismuth  ; ce  sulfure  une  fois  bien  lavé  et  cncoi'c  humide  , se- 
rait traité  par  l’acide  azotique  à une  douce  chaleur  ; il  se  fonnerait  du 
soufre  et  de  l’azotate  de  bismuth  ; la  liqueur  liltrée  serait  décomposée 
ensuite  par  le  carbonate  d’ammoniaque. 

CULORÜllE  DE  IJISUlTll.  BiCl. 

On  prépare  ce  corps  on  chauffant  du  bismuth  dans  du  chlore  sec , ou 
bien  en  dissolvant  de  l’oxide  de  bismuth  dans  de  l’acide  chlorhydrique 
concentré. 

On  peut  l’obtenir  encore,  en  distillant  1 partie  de  bismuth  avec  2 par- 
ties de  bichlorure  de  mercure. 

Il  est  volatil,  très  fusible  et  déliquescent;  l’eau  le  décompose  en  sel 
acide  qui  est  soluble,  et  en  oxichlorure  insoluble  qui  se  précipite.  Cet  oxi- 
chlorure  a pour  formule  : (Bi*0’)’,Bi*CD  ; il  abandonne  par  la  chaleur 
une  partie  du  chlorure  qu’il  contient,  et  laisse  pour  résidu  un  nouvel 
oxichlorure  : (Bi>0’)'',BiïCl^ 

Le  chlorure  de  bismuth  paraît  s’unir  encore  en  d’autres  proportions 
avec  l’oxide  de  bismuth.  Il  forme  des  chlorures  doubles  avec  les  chlo- 
rures des  métaux  alcalins. 

Selon  M.  Jacquelain,  on  obtient  facilement  ces  composés  en  dissolvant 
le  chlorure  de  bismuth  dans  l’acide  chlorhydrique  bouillant,  et  en  ajou- 
tant le  chlorure  alcalin  à la  dissolution  ; ces  clilorures  doubles  cristalli- 
sent par  le  refroidissement  des  liqueurs  ; la  présence  de  l’acide  chlorhy- 
drique les  empêche  d’étre  décomposés  par  l’eau. 

lODüRE  DE  DISUUTif.  Bi*P. 

Lorsqu’on  verse  un  iodure  alcalin  dans  une  dissolution  étendue  d’azo- 
tate de  bismuth,  il  se  forme  un  précipité  brun-noiràtre  d’iodure  de  bis- 
muth Bi’D,  que  des  lavages  à l’eau  froide  n’altèrent  pas , mais  qui  se 
change  dans  l’eau  bouillante  en  un  oxi-iodure,  (Bi>0*)»,Bi>I>,  corres- 
pondant à l’oxichlorure  de  bismuth. 

L’iodurc  de  bismuth  peut  s’unir  à l’acide  iodhydrique  et  à l’iodure  de 
potassium. 

Quand  on  évapore  une  dissolution  d’iodure  de  bismuth  saturée  d’acide 
iodhydrique , on  obtient  des  cristaux  octaédriques  à base  rhombe , qui 
ont  pour  formule  ; Bi’P,Hl,8H0. 

L’iodurc  double  de  potassium  et  de  bismuth,  (Kl)*,Bi*D,4H0,  cristallise 
en  tables  rhomboidalcs. 
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L'iullIiyilraU!  d'iiKluit;  de  bismuth,  évHi)oré  avec  de  l’iodure  de  potas 
sium,  laisse  déjaiser  de  |)etits  cristaux  noirs,  solubles  dans  l’eau,  (KI)‘, 
BiH)^,HI , qui  su  détruisent  par  1a  chaleur.  Ces  différents  comj)osés  ont 
été  surtout  cxamint's  par  M.  Arpjxi. 

Sül.f'Ul.KS  Dli  ms.«ui'ii. 

Il  existe  deux  sulfures  de  bismuth  (pii  ont  pour  formules  BiSet  Bi^. 

Le  sulfure  Bi*S‘,  corres[)ondani  à l'acide  bi.smuthique,  n’est  pas  connu. 

SOUS-Sl!I,rURE  DE  BIS.UETH.  BiS. 

O sous-sulfure  a été  découvert  par  M.  Mather,  qui  l’a  obtenu  en  chauf- 
fant au  rouge-blanc  un  mélange  de  bismuth  et  de  soufre.  M.  Wertheim  a 
reconnu  qu’on  [Miuvait  préparer  ce  sulfure  cristallisé  en  fondant  des  jioids 
égaux  de  busmuth  et  de  sulfure  de  bismuth  Bi*S’,  puis  en  abandonnant  la 
masse  à un  refroidissement  lent  ; le  sulfure  BiS  cristallise  dans  l’excès  de 
bismuth  qu’on  décante  pendant  qu’il  est  encore  liquide.  G;  sulfure  a été 
trouvé  dans  le  D'igné  minéral. 

Slü.Fl'BE  DE  BISMl’TII.  Bi^.S*. 

Le  sulfure  de  bismuth  se  présente  sous  la  forme  d’une  |Kiudre  noire, 
floconneuse,  insoluble,  qu’on  obtient  par  1a  voie  humide  en  précipitant 
un  sel  de  bismuth  par  l’acide  sullhydri(]ue. 

Le  sulfure  de  bismuth  natif  est  gris  de  plomb , lainclleux  et  cassant  ; 
on  le  trouve  en  cristaux  d’une  densiUule  6,5,  qui  appartiennent  au  sys- 
tème prismatique.  11  est  isomorphe  avec  le  sulfure  d’antimoine.  Il  est 
fusible  et  se  grille  avec  facilité.  Le  sulfure  de  bismuth  natif  est  souvent 
combiné  avec  d'autres  sulfures  métalliques. 

AZOTATE  DH  BlS.MüTll.  Bi*0*,(AzO*)*,1  OHO. 

L’acide  azotique  attaque  le  bismutli  avec  une  grande  vivacité  ; lorsqu’on 
verse  quelques  gouttes  d’acide  azotique  sur  du  bismuth  réduiten  poudre, 
le  métal  s’échauffe  souvent  jus<]u’bu  rouge.  La  dissolution  concentrée 
laisse  déposer  par  le  refroidissement  des  prismes  quadrilatères  délicjues- 
cents  d’azotate  de  bismuth  neutre;  Bi’.O',(BiO‘)*,10ÎlO. 

L’azotate  de  bismuth  peut  se  dissoudre  sans  décomposition  dans  une 
liqueur  acide  ; mais  il  est  décompos(‘  par  l’eau  ; il  se  forme  alors  un  sel 
acide  qui  reste  en  dissolution,  et  un  sel  basique  qui  se  pré'cipite.  G;  sous- 
azotate  de  bismuth  est  pulvérulent;  il  est  connu  sous  le  nom  de  blanc 
de  fard.  On  l’emploie  pour  blanchir  la  peau  ; mais  il  a l’inconvénient  de 
noircir  sous  rinfluence  de  l’acide  sulfhydrique  ou  du  sultliydrate  d’am- 
moniaque. G’  sous-azotate  de  bismuth  a pour  formule  ; BiW,AzO',HO. 
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Il  existe  plusieurs  azotates  de  bisimitli  basiques;  des  lavages  prolongés 
l'ont  varier  la  composition  du  blanc  de  lard. 

Stil.FATES  DE  BISMUTH. 

Le  bismuth  se  dissout  dans  l'acide  sulfurique  concentré  et  bouillant,  en 
produisant  un  dégagement  d’acide  sulfureux  et  un  résidu  blanc  de  sul- 
fate  de  bismuth;  on  obtient  le  même  sel  en  dissolvant  l’oxide  de  bismuth 
dans  l’acide  sulfurique,  [.esalfutede  bismuth,  soumis  à l’action  de  l’eau, 
se  convertit  en  un  sulfate  tri-basique  (BiO^,S(H,HO),  insoluble  dans 
l’eau,  soluble  dans  l’acide  azotique  ; ce  sel  basique  est  jaune  à chaud  et 
blanc  lorsqu’il  est  refroidi. 

Le  sulfate  neutre  Bi’Û3,(S03)’,3H0  peut  être  obtenu  en  dissolvant  une 
partie  d’oxide  de  bismuth  dans  2 p.  d’acide  sulfuri()ue  concentré,  et  en 
évaporantcette  dissolution  dans  un  creuset  de  platine,  aune  température 
d’environ  300";  l’exci-s  d’acide  se  dégage,  et  il  r&sle  dans  le  creuset  une 
masse  blanche , à cassure  terreuse , qui  doit  être  considérée  comme  le 
sulfate  neutre  de  bismuth  ; ce  sel  ne  jieut  exister  qu’à  l’état  anhydre. 

En  traitant  par  l’acide  sulfurique  une  solution  acide  d’azotate  de  bis- 
muth , on  obtient  des  aiguilles  incolores , représentées  par  la  formule  : 
(BiKH),(SO’)»,3HO. 

Ce  sel,  lavé  à l’eau  froide,  laisse,  d’après  M.  Heintz,  un  sulfate  tri-ba- 
sique hydraté  : Bi’03,S03,2H0. 

Une  calcination  ménagée  des  sulfates  neutre  et  ses<|ui-basique  de  bis- 
muth donne  Naissance  au  sulfate  tribasique  anhydre. 

Le  sulfate  de  bismuth  forme  un  sel  double  avec  le  sulfate  de  potasse  : 
Bi«0»,(SO’)3,3(KO,SO’). 

CARBOXATE  TRIBASIQUE  DE  BISMUTH.  Bi*0*,C0*. 

Lorsqu’on  vei-se  du  carbonate  de  soude  dans  une  dissolution  acide 
d'azotate  de  bismuth , il  se  produit  un  précipité  blanc  qui  ne  change 
pas  de  couleur  par  l’ébullition  et  qui  ne  peut  être  confondu  pur  cunst'-- 
quent  avec  l’oxide  hydraté  BiJO3,H0.  Ce  précipité  est  un  sel  tribasique 
anhydre:  Bi’0’,C()3  (M.  Heintz).  Il  se  dissout  avec  effervescence  dans  les 
acides  azotique  et  chlorhydrique.  Une  température  peu  élevée  ledécomiKise 
en  eau , en  acide  carbonique  et  èn  un  résidu  jaune  d’oxide  de  Iiismuth. 

AI-LlAfiUS  DE  BISMUTH. 

I^e  bismuth  s'allie  à un  grand  nombre  de  métaux , et  forme  des  alliages 
qui  sont  surtout  remarquables  par  leur  grande  fusibilité.  Cette  propriété 
était  connue  déjà  de  Newton  ; on  donne  souvent  le  nom  d'alliage  de 
Newton  à un  alliage  fusible  à 9/i",5 , et  qui  est  formé  de  8 p.  de  bis- 
muth, 5 p.  de  plomb  et  3 p.  d'étain. 
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L'alliage  apiwlé  ordiiiaii‘ementn//(ffje  fusible,  allin;/e  de  d'Arcel , fond 
à 93".  Il  est  formé  de  2 p.  de  bismuth,  1 p.  de  plomb,  etl  p.  d'étain. 

On  peut  diminuer  à volonté  la  fusibilité  de  ces  alliages,  en  faisant  varier 
les  projKirtions  des  métaux  (ju’ils  contiennent.  On  les  emploie  à faire  des 
plaques  qui  servent  de  soupapes  de  sûreté  pour  les  machines  à vapeur. 

L’alliage  formé  de  5 p.  de  bismuth,  2 p.  d’étain  et  3 p.  de  plomb , est 
plus  fusible  encore  que  les  précédents  ; il  fond  à 91°,6. 

D’après  Vauquelin , le  bismuth  peut , comme  l'antimoine , s’unir  aux 
métaux  alcalins  ; on  obtient  un  alliage  de  potassium  et  de  bismuth , en 
calcinant  au  rouge  un  mélange  de  bitartrate  de  potasse  et  de  bismutlt 
réduit  en  poudre  fine. 

PreparaUOD  «la  MimaUi. 

Le  bismuth  se  trouve  presque  toujours  à l’état  natif  : aussi  son  extrac- 
tion ne  présente-t-elle  aucune  difficulté. 

Souvent  on  se  contente  d’introduire  le  minerai  concassé  dans  des  creu- 
sets que  l’on  chauffe  à une  température  rouge;  le  métal  entre  en  fusion , 
et  vient  se  rendre  au  fond  du  creuset. 

Le  procédé  que  l’on  suit  en  Saxe  consiste  à chauffer  les  minerais  con- 
cassés, dans  des  tuyaux  cylindriques  en  fonte , qui  sont  légèrement  incli- 
nés. Lorsque  les  tuyaux  sont  jwrtés  à une  température  suffisante , le 
bismuth  entre  en  fusion  et  passe  dans  des  chaudières  en  fonte  placées 
au-dessous  de  l’extrémité  inférieure  des  tuyaux. 

Le  bismuth  du  commerce  n’est  jamais  pur  ; il  contieiit  toujoure  du 
soufre,  de  l’arsenic,  du  plomb  , de  l’argent , etc. 

Pour  lui  enlever  le  soufre  et  l’arsenic,  on  le  fait  fondre  dans  un  ci'eu- 
set  de  terre  avec  le  dixième  de  son  poids  de  nitre  ; l’ai-senic  et  le 
soufre  s’acidifient  et  forment  des  sulfates  et  des  arséniates  de  potasse 
qui  peuvent  être  enleviis  par  l’eau.  Après  cette  opération,  le  bismuth  con- 
tient encore  du  plomb  et  de  l’argent;  on  sépare  ces  deux  métaux  par  voie 
humide , en  faisant  dissoudre  le  bismuth  dans  un  acide,  et  en  précipitant 
l’argent  par  l’acide  chlorhydrique , et  le  plomb  par  l’acide  sulfurique. 
L’oxide  de  bismuth  est  ensuite  précipité  de  sa  dissolution  par  la  potasse, 
et  réduit  par  le  charbon. 

On  pourrait  encore  éliminer  l’argent  au  moyen  de  la  coupellation. 

MIMÎRAU.X  DK  BISMUTH. 

Les  espèces  minérales  contenant  du  bismuth  sont  les  suivantt>s  : 

Bismuth  natif  ; 

Oxide  (espèce  très  rare)  ; 

Sous-sulfure  ; 

Protosulfura  ; 

Sulfure  cuivreu.x  ; 
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Sulfure  plonibo-cuivreux  ; 

Sulfure  ploinbo-argentifèrc 

Tcllurute; 

Arséniure  ; 

Phospho-silicatü. 

BISMUTH  NATIF. 

Le  bismuth  natif  ressemble  beaucoup  au  bismutli  pur  dont  nous  avons 
décrit  précédemment  les  propriétés;  il  est  cristallist- , d’un  gris  blanc- 
rougeâtre  , éclatant  à l’intérieur,  mais  terne  à sa  surface  ; fragile , tendre, 
SC  laissant  couper  au  couteau.  Sa  densité  est  de  9,022.  Il  se  trouve  en 
Saxe , en  Bohème,  en  Carinthie , en  Suède , en  Norwége  ; on  cite  aussi 
en  Angleterre  quelques  müies  de  bismuth. 


Le  bismuth  livré  au  commerce  vient  de  la  Saxe.  L’exploitation  an- 
nuelle de  ce  métal  ne  dépasse  pas  â500  à 5000  kil  . : sou  prix  varie  de 
3 fr.  50  c.  à â francs  le  kilogramme. 


ANTIMOINE. 

L’antimoine  est  solide;  d’un  blanc  bleuâtre  comme  le  zinc;  il  est  ti-ès 
brillant  et  se  laisse  réduire  facilement  en  poudre.  Sa  sti'ucture  est  lamcl- 
leuse  et  cristalline.  Suivant  M.  Mitscherlich,  sa  forme  primitive  est  l’oc- 
taèdre. Sa  densité  est  de  6,702.  Il  entre  en  fusion  à la  temp^irature  de 
530’ , et  se  volatilise  très  sensiblement  sous  l’influence  d’une  chaleur 
rouge  ; il  n’est  pas  cependant  assez  volatil  pour  être  distillé  dans  des  cor- 
nues de  grès  comme  le  zinc.  Il  se  volatilise  plus  facilement  dans  un  cou- 
rant d’hj'drogène.  Lorsqu’on  laisse  refroidir  l’antimoine  qui  a été  fondu, 
il  se  prend  en  culot  présentant  à sa  surface  l’asp>ect  de  feuilles  de  fougère. 
Cette  cristallisation  se  remarque  sur  les  pains  d’antimoine  du  commerce. 

Ce  métal  se  conserve  sans  altération  , dans  l’air  et  dans  l’eau,  à la 
température  ordinaire;  mais  lorsqu’on  le  chauffe  au  contact  de  l’air,  de 
manière  à le  faire  entrer  en  fusion , il  donne  naissance  à du  protoxide 
d’antimoine  cristallisé  qui  est  mêlé  à de  l’antimoniate  d’oxide  d'antimoine 
(acide  antimonieux). 

L’antimoine  porté  à une  température  d’un  rouge  vif,  et  projeté  sur  le 
sol,  brûle  avec  une  extrême  vivacité,  en  répandant  de  brillantes  étincel- 
les accompagnées  d’épaisses  vapeurs  blanches  d’oxide  d’antimoine. 

L’acide  azotique,  même  étendu,  attaque  l’antimoine,  et  le  transforme  eu 
antimoniate  de  protoxide  d’antimoine  : il  se  produit  dans  cette  réaction 
une  certaine  quantihi  d’azotate  d’ammoniaque. 

On  protitc  de  la  propriété  que  possède  l’antimoine  d’être  attaqué  mais 
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non  dissous  par  l'acide  a70ti()uc  , pour  le  distinguer  de  la  plupart  d(» 
métaux.  En  effet,  parmi  les  métaux,  l'étain  seul  se  comporte  comme  l’an- 
timoine. 

Les  autres  acides  étendus  d'eau  sont  sans  action  sur  ce  métal.  L’acide 
sulfurique  concentré  l’attaque  à chaud,  dégage  de  l'acide  sulfureux,  et 
forme  du  sulfate  d'antimoine. 

L'acide  chlorhydrique  n’agit  (jue  faiblement  sur  l’antimoine. 

L’eau  régale  est  li^  <lissolvant  ordinaire  de  l’aidimoine;  lorstju’idle  st! 
trouve  en  exci's  par  rapport  au  métal,  il  se  forme  du  perchlorure  d’an- 
timoine : Sb’Cl*  ; si  c’est  au  extntraire  le  métal  qui  prédomine,  il  se  produit 
du  protochlorure  : Sb*Cl’. 

COMBINAISONS  DH  I.’.ANTIMOINK  AA'EC  l.’OXIGÈNE. 


.S)u»-oxide  d'antimoine SbH)*  ; 

Proloxide  d'antimoine Sb*0*  ; 

Acide  aniimonique Sh^O'  ; 


Antimoniale  de  proloxide  d'antimoine, 

SOl'S-OXIDE  d’antimoine.  Sb''0*. 

Cet  oxide  s<!  forme  à la  surface  de  l’antimoine  expos»’»  pendant  un  cer- 
tain temps  à l’air  humide;  M.  Berzélius  l’a  aussi  obtenu,  en  décomposant 
l'eau  au  moyen  d’une  pile  dont  l'iuitimoine  l'-Utit  le  conducteur  positif. 

D’apràsM.  Marchand,  on  prépare  le  sous-oxide  d'antimoine  pur,  pré- 
•senUmt  la  formule  Sh^O*,  en  déconqwsant  une  dissolution  concentrée 
d'émétique  par  une  pile  de  Crove  ou  de  Bunsen.  L'eau  en  se  déconi)x>- 
sant  pixxluit  un  dégagement  abondant  d'hydrogène  , et  il  s<»  dépose  au 
pAle  positif  une  poudre  noire  de  sous-oxitle  d'antimoine. 

Ce  composé,  lavé  à l'eau  bouillante  et  de.ssi'‘ché  à la  température  ordi- 
naire, acquiert  sous  le  brunissoir  un  éclat  métallique.  Il  est  attaqué  par 
l’acide  chlorhydrique  >|ui  forme  du  |)rotochlorure  et  de  l'antimoine  mé- 
tallique. 

La  chaleur  le  transforme  en  antimoine  et  en  proloxide  d'antimoine: 
S(Sb'0*)  = 5Sb  -I-  2(Sb’0’). 

PROTOXtDK  d’antimoine.  Sb*0''. 

proloxide  d’antimoine  preild  naissance  dans  plusieurs  circonstances  ; 

1"  En  calcinant  l'antimoine  au  contact  de  l'air;  il  se  forme  du  pro- 
loxide d'antimoine  cristallisé,  que  r»m  nomme  souvent  fleurs  argentines 
d'antimoine.  Pour  produire  l'oxide  d'antimoine  par  celte  mtilhode , on 
introduit  de  l'antimoine  dans  un  creuset  de  Hesse,  surmonté  d'un  second 
crensel  renvftrsé  et  au  fond  duijuel  on  a pratiqué  un  trou  ; le  métal  est 
porté  à un»!  temi>éralure  »i'un  rouge  cerise;  il  s'»‘tablit  dans  l'intérieur 
des  deux  creusets  un  courant  d’air  qui  détermine  assez  rapidement  l'oxi- 
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daliüii  du  uiiital,  et  l’on  trouve  les  parois  du  creuset  supérieur  tapissées 
de  longues  aiguillées  de  protoxide  d’antiinoine. 

2*  En  décomposant  la  vapeur  d’eau  par  l'antimoine  jiorté  à une  tem- 
pérature rouge  ; 

S*  En  traitant  l'antimoine  par  l'acide  azotique  concentré  ; dans  ce  cas, 
le  protoxide  d'antimoine  contient  toujours  de  l'an  timon  in  te  d'antimoine; 

U‘  En  grillant  à l’air  le  sulfure  d'antimoine  ; 

5"  En  décomposant  du  protoclilorure  d'antimoine  par  un  carbonate 
alcalin  ou  par  l’ammoniaque  : l’oxide  que  l’on  obtient  par  (Uîtte  méthode 
est  hydraté. 

L’oxide  d’antimoine  anhydre  est  d’un  blanc  perlé;  M.  NVœhler  l'a  ob- 
servé sous  deux  formes  incompatibles,  dont  l'une  est  l’octaixlre  régulier, 
et  l'autre  appartient  au  système  prismatique;  il  est  isomorphe  avec  l'acide 
arsénieux  qui  présente,  comme  on  le  sait,  le  môme  phénomène  do  di- 
morphisme. 

La  densité  de  l'oxide  d'antimoine  est  de  5,56.  Il  entre  en  fusion  à la 
chaleur  rouge,  et  se  volatilise  ensuite  en  totalité;  les  vapeurs  en  se  con- 
densant forment  de  longues  aiguilles  satinées. 

Il  est  indécomposable  par  la  chaleur  : le  charbon  et  l’hydrogène  le 
duisent  à une  température  peu  élevée. 

Le  cyanure  de  potassium,  fondu  avec  l'oxide  d'antimoine,  produit  du 
cyanate  de  potasse,  et  ramène  l'antimoine  à l'état  métallique  (M.  Liebig). 

L’oxide  d'antimoine  hydraté  a pour  formule:  Sb’ü’,HO.  Il  se  dissout 
très  facilement  dans  les  alcalis,  même  étendus  d’eau,  et  fonne  de  véri- 
tables sels  auxquels  on  pourrait  donner  le  nom  d'imlimonites.  Ces  .sels 
ont  peu  de  stabilité,  et  se  décomposent  souvent  par  une  simple  évapora- 
tion en  laissant  déposer  de  l’oxide  d'antimoine  anhydre. 

Il  existe  probablement  plusieurs  hydrates  d’oxide  d’antimoine  ayant 
des  propriétés  chimit|ues  différentes;  en  effet,  le  protoxide,  obtenu  on 
décomposant  le  protochlorure  d’antimoine  par  du  carlxmate  de  potass»^, 
se  dissout  très  facilement  dans  les  alcalis;  tandis  que  l’oxide  préparé  avec 
l'ammoniaque  est  presque  insoluble  dans  la  potasse  ou  la  soude  (Fremy). 

L’oxide  d’antimoine  anhydre,  chauffé  au  contact  de  l’air  avec  les  al- 
calis, se  transforme  en  acide  antimonique  qui  reste  combiné  à la  base. 

Le  protoxide  d’antiinoine  se  rencontre  dans  la  nature  ; ou  l’a  trouvé 
(31  Bohème,  sous  la  forme  de  cristaux  blancs  et  brillants.  Il  accompagne 
aussi  quelquefois  l’oxisulfure  d’antimoine. 

ACIDE  ANTIMONIQUE.  Sb’O*. 

L’acide  antimonique  anhydre  est  d’un  Jaune  pâle;  son  hydrate  est 
blanc;  il  est  légèrement  soluble  dans  l’eau  ; la  présence  d’un  acide  éner- 
gique, comme  l’acidc  azotique  ou  l’acide  chlorhydrique,  le  rend  insoluble. 
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La  chaleur  en  dégage  de  l'oxigène,  et  le  transforme  eu  antimoniale  de 
protoxide  d'antimoine  (acide  antimonieus). 

Lorsqu’il  est  hydraté,  il  rougit  le  tournesol,  et  se  dissout  lentement  à 
froid  dans  la  potasse  et  l’ammoniaque;  sa  dissolution  est  au  contraire 
très  rapide  sous  l'influence  de  la  chaleur. 

On  l'obtient  à l’état  d’hydrate  : 1*  en  traitant  l'antimoine  par  l’eau  ré- 
gale , contenant  un  excès  d’acide  azotique  ; 2°  en  versant  dans  l’eau  le 
IHîrchlorure  d'antimoine  : Sb*Cl*  -1-  5HO  = Sb*0*  -j-  5HCI  ; 3”  en  dé- 
composant par  un  acide  l’antimoniate  de  potasse. 

L’hydrate  d’acide  antimonique,  préparé  par  les  deux  dernières  mé- 
thodes, a pour  composition  : Sb>0*,4H0. 

De  nouvelles  recherches  entreprises  récemment  sur  l’acide  antimo- 
nique , démontrent  que  cet  acide , semblable  à l’acide  stannique , peut 
exister  sous  deux  modifications  différentes,  et  former  deux  classes  de  sels 
<iui  diffèrent  entre  elles  par  leurs  propriétés  et  leur  composition  (1). 

On  a conservé  le  nom  d'acide  antimonique  à l’acide  qui  se  produit  en 
atta({uant  l’antimoine  par  l’acide  azotique  ou  en  décomposant  un  anti- 
moniate  par  un  acide  : tandis  que  l'acide  qui  provient  de  la  décomposi- 
tion du  pcrchlorure  d’antimoine  par  l’eau , a reçu  le  nom  d’acide  mêta- 
antimonique. 

Ces  deux  acides  ne  diffèrent  entre  eux  que  par  de  l’eau  d’hydratation  ; 
aussi  l'acide  méta-antimonique  se  transforme-l-il  en  acide  antimonique 
sous  les  influences  les  plus  faibles. 


Nous  avons  établi  précédenunent  que  les  deux  acides  stannique  cl 
méta-stannique n’avaient  pas  la  mémeciquicité  de  saturation  ; il  existe  une 
différence  semblable  entre  les  acides  antimonique  et  méta-aiitinjonique. 

Les  anlimoniates  neutres  sont  représentés  d’une  manière  générale  i*ar 
la  formule  MO,SbiO*,  tandis  que  les  méta-antimoniates  neutres  ont  pour 
formule  générale  ; (MO)*,Sb»Oi.  L’acide  antimonique  est  monobasique , 
tandis  que  l’acide  méta-antimonique  est  bibasique. 

On  peut  donc  transformer  un  antimoniate  en  méta-antimoniate , en 
le  odeinant  avec  un  excès  d’alcali , et  réciproquement  un  méta-antimo- 
niate se  change  en  antimoniate  lorsqu’on  lui  enlève  un  équivalent  de 
base. 

Les  acides  antimonique  et  méta-antimonique  peuvent  former,  avec  les 
bases,  des  sels  acides  qui  sont  représentés  par  les  formules  suivantes  : 


Les  méta-antimoniates  acides  sont  donc  isomériques  avec  les  anliino- 
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MO,(SbW)> 


MQ,Sb’0». 


Anlimooiate  acide. 
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niâtes  iieutns  ; ce  rapprochement  est  important  à étttblir,  et  fait  com- 
prendre avec  quelle  facilité  un  meta-antimoniate  acide  peut  se  transfor- 
mer en  an timonia te  neutre. 

Quant  aux  propriétés  distinctives  de  ces  deux  classes  de  sels , nous 
dirons  qpe  les  méta-antimoniates  de  potasse,  de  soude  et  d’ammoniaque, 
sont  cristallins , tandis  que  les  antimoniates  correspondants  sont  gélati- 
neux et  incristallisables,  et  que  les  méta-antiraoniates  solubles  forment 
dans  les  sels  de  soude  un  précipité  de  méta-antimoniate  de  soude  à peine 
soluble , tandis  que  les  antimoniates  ne  précipitent  pas  les  sels  de  soude. 

AKTIMONIATE  DE  POTASSE.  K0,Sb*0*,5H0. 

Ce  sel  est  blanc  ; sa  réaction  est  alcaline,  sa  saveur  est  métallique  et 
désagréable.  Lorsqu’on  le  met  en  contact  avec  l’eau , il  forme  d’abord  une 
masse  molle  et  visqueuse  qui  se  dissout  lentement  ; cette  dissolution , sou- 
mise à l’évaporation,  laisse  un  résidu  gommeux  d’antimoniate  de  potasse 
qui  ne  présente  aucune  apparence  de  cristallisation. 

En  desséchant  l’antimoniate  de  potasse  à la  température  de  160» , ce  sel 
perd  deux  équivalents  d’eau,  et  se  transforme  en  un  hydrate  K0,Sb*0  ’, 
3HO,  qui  est  complètement  insoluble  dans  l’eau  froide  ; à une  température 
plus  élevée , l’antimoniate  de  potasse  devient  anhydre. 

Si  l’on  fait  bouillir  avec  de  l’eau  , pendant  une  demi-heure  environ , 
l’antimoniate  de  potasse  anhydre  ou  l’antimoniate  à 3 équivalents  d’eau, 
ces  deux  sels  se  transforment  en  antimoniate  à 5 équivalents  d’eau  , et 
redeviennent  alors  complètement  solubles. 

Il  est  possible  de  reproduire  ce  phénomène  un  certain  nombre  de  fois; 
mais  on  ne  peut  éviter  en  même  temps  la  production  d’une  certaine 
quantité  de  bi-nntimoniatc  de  potasse  qui  est  insoluble. 

L’aiitimoniate  de  potasse  est  précipité  de  sa  dissolution  sous  forme 
d’une  ma.sse  blanche  et  gélatineuse  par  plusieurs  sels  alcalins,  et  surtout 
par  les  sels  ammoniacaux.  Les  sels  de  soude  en  dissolution  concentrée 
forment  un  précipité  semblable  qui  se  dissout  facilement  dans  l’eau. 

On  prépare  l'antimoniate  de  potasse  en  ehauffant  dans  un  creuset  de 
terre  une  partie  d’antimoine  métallique  avec  é parties  denitre.il  se  forme 
une  masse  blanche  composée  principalement  d’antimouiate  de  potasse 
anhydre,  et  qui  retient  des  traces  de  nitre  et  d’azotite  de  potasse  non  dé- 
composés ; on  la  pulvérise  et  on  la  lave  à l’eau  tiède  pour  enlever  le 
nitre  et  l’azotite  de  potasse,  puis  on  la  fait  bouillir  pendant  une  heure  ou 
deux  avec  de  l'eau,  atiii  de  transformer  l'antimoniate  anhydre  insoluble, 
on  antimoniate  à 5 équivalents  d’eau  qui  est  soluble. 

La  masse  blanche , qui  paraissait  d’abord  insoluble,  se  dissout  pour  la 
plus  grande  partie;  il  ne  reste  en  suspension  dans  la  liqueur  qu’une  petite 
quantité  de  bi-antimnniate  de  potasse. 
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BI-A^TIMOMATE  DE  DOTASSE.  K0,(Sb’0*)’. 

Ce  sel  est  blanc,  cristallin,  complètement  insoluble  dans  l’eau;  chauffé 
avec  un  excès  de  potasse , il  se  transforme  en  sel  neutre  ; il  se  dissout  à 
chaud  dans  l’antimoniate  neutre  de  potasse , ' et  se  dépose  par  le  refroi- 
dissement sous  la  forme  d’un  précipité  blanc  cristallin.  On  l’obtient  en 
faisant  passer  un  courant  d’acide  carbonique  dans  une  dissolution  d’an- 
timoniate  neutre  de  potasse. 

Les  aniimoniates  de  soude  correspondent  par  leur  composition  aux 
deux  antimoniates  de  potasse. 


L’ammoniaque  se  combine  aussi  en  deux  proportions  avec  l’acide  an- 
timouique;  ces  sels  sont  insolubles  dans  l’eau. 

Les  autres  antimoniates  sont  insolubles , et  se  préparent  par  double 
décomposition. 

A^TIM0^1ATIi  d’antimoine.  Sb*0*  Sb’O*. 

On  prépare  ce  corps;  1'  en  soumettant  l’acide  antimonique  à l’action 
de  la  chaleur  jusqu’à  ce(|u’il  ne  se  dégage  plus  d'oxigène  ; 2"  en  attaquant 
l’antirooineen  poudre  par  un  excès  d’acide  azotique;  3*  en  soumettants 
un  grillage  prolongé  le  protoxide  ou  le  sulfure  d’antimoine. 

Il  est  blanc,  infusible,  fixe,  indécom|K>sable  par  la  chaleur. 

Ce  cxirps  a été  considéré  pendant  longtemps  comme  un  acide  que  l’on 
appelait  acide  antimonieux , et  qui  était  représenté  par  la  formule  : Sb''0). 
Mais  il  est  démontré,  depuis  les  ex|>ériences de  H.  Mitsclierlich  , que  ce 
composé  est  un  antimoniate  d’antimoine  ; lorsqu’on  le  fuit  bouillir  avec 
du  bitartrate  de  potasse,  il  se  forme  de  l’émétique  et  de  l'acide  antimo- 
nique qui  reste  en  suspension  dans  la  liqueur. 

Les  dissolutions  alcalines,  même  très  faibles,  en  s«’‘parcnt  de  l’oxide 
d’antimoine,  et  produisent  des  antimoniates  solubles. 

MÉTA-AMTMO.MATE  NELTRE  DE  POTASSE.  (K0)-,.Sb*0®. 

Ce  sel  est  blanc,  cristallin,  très  soluble  dans  l’eau,  et  meme  déliques- 
cent. Sa  réaction  est  très  alcaline;  il  se  dissout  à chaud  sans  se  décom- 
poser dans  une  liqueur  qui  contient  de  la  potasse  en  excès  ; mais  lorsqu’un 
le  traite  par  de  l’eau  froide  ou  par  de  l’alcool,  il  se  dé.louble  en  méta- 
antimoniate  acide  et  en  potasse.  La  dissolution  aqueuse  de  ce  sel  doit 
donc  être  considérée  comme  un  mélange  de  potasse  et  de  méta-antimo- 
niate  de  jxitasse;  aussi  lorsqu’on  verse  un  sel  de  soude  dans  cette  disso- 
lution, on  obtient  au  bout  de  quelques  instants,  et  surtout  par  l’agitation, 
un  précipité  cristallin  de  biméta-antimoniate  de  soude  qui  est  insoluble 
dans  l’eau  froide. 

On  prépare  le  ini'-la-antirnoiiiale  neutre  de  potasse  en  fondant  au  ci-eii- 
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sot  rl’argonl  (in  l’acide  nntimoiiiqiie  oii  l’anliinoniale  neutre  de  ^Mitasse,  avec 
un  grand  excès  de  potasse  : la  masse  reprise  ]tar  une  j>etite  quantité  d’eau, 
et  soumise  à l'évaporation  dans  le  vide  , donne  des  cristaux  de  méta-anti- 
nioniate  de  potasse. 

BlHKT4-.\ISTtM0MATB  DE  POTASSE  , OU  ANTIHO.MATE  GHE^U. 

k0,Sb*05,7H0. 

Ce  sel  est  appelé  quelquefois  aiUimoniate  de  potasee  grenu. 

Il  est  blanc  ; son  aspect  est  cristallin  ; il  est  peu  soluble  dans  l’eau 
froide , beaucoup  plus  soluble  dans  l’eau  à 45  ou  30*.  Une  ébullition  de 
quelques  instants  ou  le  contact  prolongé  avec  l’eau  froide  le  transforment 
en  aiitimoniate  neutre. 

C’est  ce  sel  que  l’on  emploie  comme  réactif  de  la  soude  ; lorsqu’on  in- 
troduit en  effet,  dans  sa  dissolution,  une  petite  quantité  de  sel  de  soude,  il 
se  forme  aussitôt  un  précipité  cristallin  de  biméta-antimoniate  de  soude  : 
le  biméta-antimoniate  de  potasse  se  transformant  dans  son  contact  avec 
l’eau  en  antbnoniate  de  potasse  qui  ne  précipite  plus  les  sels  de  soude , 
lorsqu'on  se  propose  de  caractériser  un  sel  de  soude  au  moyen  de  ce  réac- 
tif, on  doit  le  dissoudre  dans  l’e<iu  froide,  et  même  n’opérer  sa  dissolu- 
tion qu’au  moment  où  l’essai  doit  être  fait. 

Le  biméta-antiniouiate  de  potasse,  soumis  à l’action  de  la  chaleur, 
perd  d’abord  2 équivalents  d’eau , et  se  transforme  en  antimoniate  de 
potasse,  qui , sous  l’inlluence  d’une  dessiccation  prolongée,  se  change  en 
antimoniate  anhydre  insoluble  dans  l’eau. 

Le  biméta-antimoniate  de  potasse  étant  un  réactif  précieux  pour  l’ana- 
lyse, nous  donnerons  quelques  détails  sur  sa  préparation. 

On  commence  par  préparer  de  l’antimoniate  de  potasse  neutre  et  an  - 
hydre, eu  chauffant  dans  un  creuset  une  partie  d'antimoine  avec  quatre 
parties  de  iiitre.  La  masse  est  lavée  à l’eau  tiède  pour  enlever  l’azotate  et 
l’azotite  de  potasse;  puis  on  la  fait  bouillir  dans  l’eau  [lendant  une  heure 
environ,  jus<pi'à  ce  (|u’elle  soit  pres(iue  complètement  dissoute. 

On  filtre  la  lùiueur  pour  s*‘parer  le  bi -antimoniate  insoluble  (|ui  reste 
en  suspension,  et  on  l’évapore  dans  une  capsule  d’argent  ou  de  platine; 
lorsqu'elle  a atteint  une  consistance  presque  sirupeuse,  et  que  l’autimo- 
niate  de  potasse  gommeux  a)mmenee  à se  déposer,  et  à former  une  pelli- 
cule à la  surface  du  liquide,  un  y ajoute  plusieurs  fragments  de  potasse 
caustique,  afin  de  transformer  l’antimoniate  en  méta-antimoniate , et  l’on 
continue  à évaporer  en  refroidissant  de  temps  en  temps  une  goutte  ou 
deux  de  la  liqueur  sur  une  lame  de  verre  ; quand  elle  commence  à cristal- 
liser, on  retire  la  capsule  du  feu,  et  on  la  laisse  refroidir  ; il  se  forme,  au 
bout  de  quelques  instants , un  dépdt  cristallin  très  abondant , qui  est  un 
mélange  de  inéta-antinioniaU^  de  pota.sst'  neutre  et  de  biméta-antimoniate 
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de  potasse.  On  décante  la  liqueur  alcaline,  et  l’on  dessèche  le  sel  sur  des 

doubles  de  papier,  ou  mieux  sur  de  la  porcelaine  dégourdie. 

Pour  faire  usage  de  ce  réactif,  on  en  prend  cinq  ou  six  grammes  que 
l'on  introduit  dans  un  verre  à expérience  ; on  verse  sur  ce  sel  10  à 
15  grammes  d’eau  froide,  afin  de  dissoudre  l’excès  de  potasse  que  le  sel 
peut  retenir,  et  de  décomposer  le  méta-antimoniate  neutre  en  sel  acide 
qui  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide  ; on  décante  la  liqueur , et  on  lave  à 
trois  ou  quatre  reprises  le  biméta-antimoniate. 

Ces  derniers  lavages  doivent  être  faits  assez  rapidement  pour  dissoudre 
le  moins  possible  de  biméta-antimoniate  de  potasse  ; lorsqu’on  s’est  assuré 
que  la  potasse  en  excès  a été  enlevée,  on  laisse  le  sel  acide  en  contact  avec 
l’eau,  pendant  quelques  minutes;  on  filtre  la  liqueur  qui  est  toujours  un 
peu  trouble,  et  l'on  peut  s’en  servir  pour  reconnaître  des  quantités  très 
faibles  d’un  sel  de  soude. 

Le  réactif,  préparé  comme  il  vient  d’être  dit,  accuse  dans  une  liqueur 
moins  de  1/300  de  soude  ; si  le  précipité  de  biméta-antimoniate  de  soude 
ne  se  produit  pas  instantanément,  c’est  que  le  sel  dépotasse  est  encore 
alcalin,  ou  que  la  dissolution  contient  des  sels  de  potasse  qui  retardent 
la  précipitation. , On  doit  alors  conserver  la  liqueur  pendant  quelques 
instants;  le  précipité  ne  tarde  pas  à se  déposer. 

.UKTA-ANTIMOMATF.S  DE  80DDE. 

Le  méta-antimoniate  de  soude  neutre,  (NaO)>,  Sb’O^,  est  peu  connu  ; 
lorsqu’on  met  de  l’acide  méta-antimonique  en  présence  de  la  soude,  ou 
que  l’on  mélange  du  méta-antimoniate  de  potasse  avec  un  sel  de  soude, 
le  corps  qui  se  dépose  aussitôt  est  du  biméta-antimoniate  de  soude,  qui  a 
pour  formule  ; NaO,  Sb*0^,7H0. 

Ce  sel  est  à peine  soluble  dans  l’eau  froide;  il  se  dissout  sensiblement 
dans  l’eau  bouillante.  Lorsqu’on  le  chauffe,  il  se  déshydrate,  et  devient 
complètement  insoluble. 

MÉTA-ANTIMOMATES  D’aM.MOMAQIJE. 

Quand  on  décompose  par  l’eau  le  perchlonire  d’antimoine  et  qu’on 
met  l’acide  méta-antimonique  provenant  de  cette  décomposition,  en  con- 
tact avec  de  l’ammoniaque  liquide,  on  reconnaît  au  bout  de  (juelques 
jours  qu’une  partie  de  l’acide  antimonique  est  entrée  en  dissolution  dans 
l’ammoniaque  et  a formé  un  méta-antimoniate  neutre  d’ammoniaque 
qui  est  soluble  dans  l’eau. 

Si  l’on  verse  dans  cette  dissolution  quelques  gouttes  d'alcool,  le  sel 
neutre  se  décomjwse,  et  il  se  précipite  un  biméta-antimoniate  d’ammo- 
niaque qui  a pour  formule  : (AzH’,H0),Sb’0^,6H0. 

Ce  s«'l,  qui  coiTcspond  au  biméta  antimoniale  de  |iota.sse  et  de  .soude, 
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est  légèrement  soluble  et  précipite  les  sels  de  soude  do  leurs  dissolutions, 
comme  le  biméta-antimoninte  de  potasse. 

Il  éprouve  spontanément  une  modification  remarquable.  Si  on  le  con- 
.serve  pendant  quelques  jours,  même  dans  des  flacons  hermétiquement 
fermés,  il  perd  peu  à peu  son  aspect  cristallin,  devient  farineux  et  légère- 
ment humide;  en  le  mettant  en  contact  avec  l’eau,  on  reconnaît  qu’il 
est  complètement  insoluble.  Exposé  à l’air  il  perd  2 iViuivalents  d’eau  , et 
en  l’analysant  dans  cet  état , on  lui  trouve  pour  formule  ; AzH’,HO, 
Sb’0*,iiHO.  11  s'est  transformé  spontanément  en  un  nouveau  sel  qui  est 
im  antimoniate  neutre  d’ammoniaque. 

Cette  modification,  qui  ne  .se  produit  qu’au  bout  de  plusieurs  jours 
à la  température  ordinaire,  s’opère  instantanément  .sous  l’innuence  de  la 
chaleur;  on  voitleméta-antimoniate  , d’ammoniaque  qui  est  soluble,  se 
transformer  en  antimoniate  d’ammoniaque  insoluble,  sans  dégager  de 
traces  d’ammoniaque. 

Aussi  lorst|u’on  fait  bouillir  de  l’acide  méta-antimonique  avec  de  l’am- 
moniaque, n’obtient-on  pas  de  sel  soluble,  parce  que  sous  l’influence  de 
la  chaleur  le  seul  composé  qui  puis.se  prendre  naissance  est  l’antimo- 
iiiate  d’ammoniaque,  qui  est  insoluble  dans  l’eau. 

I>^s  autres  méta-antimoniates  sont  insolubles , et  s’obtiennent  |>ar 
double  décomposition. 

COMBINAISON  DE  L'ANTIMOINE  AVEC  L'HYDROGÈNE. 

Lorsque  l’antimoine  se  trouve  en  présence  de  l’hydrogène,  à l’état  nai.s- 
sant,  ces  deux  corps  s’unissent  et  forment  une  combinaison  gazeuse  qui 
présente  une  certaine  analogie  avec  l’hydrogène  arsénié. 

Si  l’on  verse  quelques  gouttes  d’un  sel  d’antimoine  dans  un  flacon  qui 
dégage  de  l’hydrogène,  on  produit  un  gaz  qui  brûle  avec  une  flamme 
jaune  en  laissant  déposer  de  l’oxide  d’antimoine. 

Ce  gaz,  en  passant  à travers  un  tube  incandescent,  donne  un  anneau 
miroitant  d’antimoine  métallique. 

L’hydrogène  antimonié  est  inodore,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  dis- 
.solutions  alcalines  ; on  ne  l’a  jamais  obtenu  débarrassé  complètement 
«l’hydrogène;  sa  composition  est  inconnue;  il  est  probable  qu’elle 
correspond  à celle  de  l’hydrogène  arsénié. 

CARACTÈRES  DES  SEI.S  d’ANTIMOINE. 

Ia's  sels  d’antimoine  se  reconnai,s,sent  aux  caractères  suivants  : 

Potasxe.  — Précipité  blanc  d'oxide  d’antimoine  hydraté , soluble  dans 
un  grand  excès  d’alcali. 

Ammoniaque.  — Précipité  blanc , insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

(’urhimn/es  rfc  jmtnsfe,  rie  snutie  et  H'nmmnninqur.  — Piveipité  blanc 
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d'uxkle  iraiitiiiiuine,  insoluble  dans  un  excès  de  précipitant;  il  se  produit 

en  même  temps  un  dégagement  d’acide  carbonique. 

C y aiw ferrure  de  polnssium.  — Précipité  blanc,  qui  parait  dû  unique- 
ment à l’action  de  l’eau,  car  il  ne  se  forme  pas  dans  des  liqueurs  concen- 
trées. 

Cyanuferride  de  ixitassium.  — Pas  de  précipité. 

Tannin.  — Précipité  blanc. 

Sulfhydrnte  d'amtmmioyne.  — Préciiiité  jaune-rougciitre,  soluble  dans 
un  excès  de  sulfhydrate.  (ie  réactif  est  le  plus  généralement  employé  pour 
caractériser  l’antimoine. 

Acide  sidfhydrique.  — Précipité  jaune-rougeAtre,  qui  se  forme  même 
dans  les  liqueurs  acides. 

Une  lame  de  zinc  ou  de  fer  précipite  l’antimoine  de  ses  dissolutions 
sous  la  forme  d'une  poudre  noire. 

Les  sels  d’antimoine  ont  tous  une  réaction  acide.  Ils  sont  en  général 
décomposes  par  l’eau.  Les  acides  et  particuliérement  l’acide  cblorhy- 
drique,  l’acide  tartri(]ue  et  diverses  substances  organiques,  s’opposi-nl  a 
celte  décompiKsition.  Tous  les  sels  d’antimoine  sont  vomitifs  et  vénéneux. 

Dom(c  de  l'aDUiBOlae. 

L’antimoine  est  un  métal  dont  le  dosage  présente  d’as.sez  grandes  dif- 
ficultés. 

Pour  faire  entrer  l’antimoine  en  dis.solution,  on  doit  le  traiter  par  l’eau 
rtigale  contenant  un  excès  d’acide  chlorliydrique  ; comme  la  plupart  des 
dissolutions  d’antimoine  se  décomposAUit  lorsqu’on  les  étend  d’eau , on 
doit  les  mélanger  à un  grand  excès  d'acide  larlrique  qui  les  préserve  de 
cette  décomposition. 

Un  fait  alors  passer  dans  la  dissolution  de  l’acide  sultliydrique  qui  pré- 
cipite l’antimoine  à l'état  de  sulfure  d'antimoine;  une  partie  de  ce  sulfure 
reste  d’abord  en  dissolution  ; on  doit  maintenir  la  liqueur  pendant  quel- 
que temps  à une  douce  chaleur  pour  déterminer  le  dépôt  de  sulfure 
d'antimoine  qui  est  alors  complet. 

Le  sulfure  d'antimoine  étant  une  fois  précipité,  on  le  lave,  on  le  sèche 
a une  chaleur  très  douce , et  un  eu  détermine  le  poids  ; mais  cette  pesée 
ne  fuit  pas  connaître  la  proportion  d'antimoine;  car  ce  métal  peut  se 
trouver  dans  la  dissolution  à l’état  de  sesqui-oxide  d’antimoine  Sb  (P,  ou 
d’acide  antimonique  Sb^O^,  et  donne  alore  un  sulfure  d’antimoine  corres- 
pondant a l’un  ou  a l’autre  de  ces  degrés  d’oxidalion  ; il  faut  nécessaire- 
ment déterminer  par  l’analyse  les  iiuantité’s  de  soufre  et  de  métal  con- 
tenues dans  le  sulfure  d’antimoine. 

On  peut  employer  pour  cette  détermination  deux  méthodes  différentes. 

Dans  la  première  méthode,  on  traite  un  poids  connu  du  sulfure  d’an- 
timoine par  de  l’acide  azotique  fumant,  qui  transforme  le  sulfure  en  acide 
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sulfurique,  en  soufre,  el  eu  nntinmiiiate  (riiiilinioiiie.  On  apprécie  la 
<)uantité  d'acide  sulfurique  au  nioyeii  d'un  sel  de  barite;  ou  dissout  l’an- 
tirnoniale  d'antimoine  dans  l'acide  clilorlijdrique.  auquel  on  ajoute  de 
l’acide  lartrique  pour  que  la  liqueur  ne  se  trouble  pas  par  l’eau,  et  l’on 
obtient  uu  résidu  de  soufre  que  l’on  pèse.  On  a donc  déterminé  le  soufre 
du  sulfure  d'antimoine,  en  partie  à l’état  de  soufre,  et  en  partie  à l’état 
lie  sulfate  de  barite;  l’antimoine  se  dose  par  différence. 

Dans  la  seconde  méthode,  on  apprécie  la  quantitii  d'antimoine  conte- 
nue dans  le  sulfure , en  réduisant  un  poids  connu  de  ce  sulfure  par 
l'hydrogène  : l’expérience  se  fait  dans  une  petite  ampoule  eu  verre  que 
l’on  chauffe  à la  lampe  à alcool  ; il  se  forme  de  l'acide  sulfliydrique  qui 
se  dégage,  et  de  rantimoine  métidlique  qui  reste  dans  l’ampoule  ; celte 
détermination  n’est  pas  d’une  grande  exactitude,  car  on  ne  [)eut  empêcher, 
dans  la  réaction  de  l’hydrogène  sur  le  sulfure  d’antimoine,  la  production 
d’une  certaine  quantité  d’hydrogène  antimonié  qui  se  dégage  avec  l’acide 
sulfliydrique. 

PHOTOCHI.OIIUIIE  d'.\ntimoi\k.  Sb*CI*. 

Le  protiKihlorure  d'antimoine  était  connu  autrefois  sous  le  nom  de 
beurre  d'antimoine  , à cause  de  sa  consistance  butireuse  ; il  cristallise  en 
tétraèdres  incolores  qui  sont  fusibles  et  volatils  à une  température  peu 
élevée.  Sa  densité  de  vajieurestde  8,10. 

Le  protochlorure  d’antimoine  est  déliquescent,  soluble  sans  décompo- 
sition dans  une  petite  quantité  d’eau , et  surtout  dans  une  liqueur  acide; 
mais  lorsqu’on  le  meten  contact  avec  une  projxirtion  d’eau  considérable, 
il  se  décompose  en  donnant  de  l’acide  chlorhydrique  qui  devient  libie,  et 
un  sel  basique  insoluble  que  l’on  ap(ie.lait  autrefois  poudre  d'nlynroth  , et 
qui  a pour  formule  : Sb’('>P,(Sb*()^)*,H(). 

Ru  traitantpar  l'eau  chaude  le  chlorure  d’antimoine  dissous  dans  l’a- 
cide chlorhydrique,  on  obtient,  d'après  M.  Péligot,  des  cristaux  denses 
et  brillants  qui  se  déposent  par  le  refroidissement  de  la  liqueur,  et  «jui  ont 
pour  formule  : Sb’CP,5SbW. 

Ces  deux  oxichlorures  d’antimoine  se  transforment  en  oxide  d’anti- 
moine par  des  lavages  prolongés. 

La  dissolution  de  protochlorure  d'antimoine  n’est  plus  troubh'-e  par 
l'eau  , quand  on  y ajoute  de  l’acide  lartrique. 

Le  chlorure  d'antimoine  se  combine  à l’acide  chlorhydrique,  et  forme 
un  chlorhydrate  de  chlorure  d’antimoine  que  l’on  nommait  autrefois 
beurre  d'antimoine  liquide. 

L’acide  azotique  transforme  rapidement  le  chlorure  d’antimoine  en 
acide  antimoiiique  uu  en  antimuniatc  d’antimoine. 

Le  chlorure  d’antimoine  anhydre  absorbe  l’ammoniaipie , et  forme  un 
coinposi’'  qui  a jrour  formule  : Sh*CP,A7.H’. 
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Il  pnxiuitdcs  clilonirc's  doublos  en  se  combinant  avec  ]ilusieiii's  cbln- 
rui'es  métalliques,  et  particidierement  avec  les  chlorures  des  métaux 
alcalins  et  avec  le  chlorhydrate  d'ammoniaque. 

Prépara  lloo. 

ün  prépare  le  protochlorure  d’antimoine  : 

1*  En  distillant  1 partie  d'antimoine  avec  2 p.  de  bichlorure  de  mer- 
cure ; 

2°  ïln  dissolvant  le  sulfure  d'antimoine  dans  l’acide  chlorhydrique: 
Sb>S’  -H  3HCI  = Sb’Cl’  4-  3IIS  ; 

3“  En  attaquant  l’antimoine  par  une  eau  régale  formée  de  t p.  d’acide 
azotique  et  h p.  d’acide  chlorhydrique,  évajmrant  la  dissolution  à sec  et 
distillant  le  résidu  ; 

ù*  En  distillant  un  mélange  de  sel  marin  et  de  sulfate  d’antimoine  ; 

5*  En  faisant  pass»;r  du  chlore  sur  l’antimoine  ou  le  sulfure  d’antimoine 
en  excès. 

l'Mgn. 

chlorure  d’antimoine  wl  employé  en  médecine  comme  caustique; 
et  peut  servir  à cautiViser  les  morsures  des  chiens  enragés. 

I^es  armuriei-s  s’en  servent  pour  bronzer  les  canons  de  fusil  ; il  forme  à 
la  surface  de  l’arme  une  couche  brune , métallique,  qui  préserve  le  fer 
d’une  oxidation  ultérieure. 

t>Kuciii.onLnË  d’antimoine.  Sb’Cl®. 

Ce  corps  correspond  à l’acide  antimonique;  il  est  blanc  nu  légèix'mcnt 
jaunfttre,  liquide  et  très  volatil;  il  ré|iand  à l’air  des  fumées  blanches 
suffocantes.  L’eau  le  transforme  d’abord  en  un  hydrate  cristallin,  et  le 
décompose  ensuite  en  acide  chlorhydrique  et  acide  antimonique  : Sb’CP 
+ 5H0  = Sb’05-f- 51ICI. 

I>e  perchloruix!  d’antimoine  s’unit  à l’ammoniaque  et  <\  l’acide  sulfliy- 
drique. 

Le  sulfure  d’antimoine  traité  à chaud  par  le  chlore  sec  se  change,  d’a- 
près M.  H.  Rose,  en  un  composé  qui  a [wur  fonnule:  Sb’CI^SSf'l.  &■ 
corps  est  blanc  , pulvérulent  et  se  décompose  à 300*  en  chlort»,  en  chlo- 
rure de  soufre  et  en  protochlorure  d’antimoine. 

Un  prépare  le  ptircblorure.  d’antimoine  en  chauffant  l’antiinoine 
réduit  en  petits  fragments  dans  un  courant  de  chlore  sec.  On  S4!  sert 
d’un  appareil  semblable  à celui  qui  a été  indiqué  pour  la  préparation  des 
chlorures  de  phosphore  (pl.  13,  fig.  5). 

Pour  déliarrasser  le  |>erchlorure  d’antimoine  de  l’excès  du  chlore  qu’il 
tient  en  dissolution , on  le  distille  dans  une  cornue  de  verre  bien  sèche , 
et  l'on  rejette  les  premières  portions  iiassi'-es  à la  distillation , (pii  en- 
traiiUMU  le  cbiniv  libi'e. 
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BllOMl  KK  ü’aM  IMOINE.  — lODLRE  d’AMIMÛIAE.  — KLIOIU  HE 
d’amimoia'e. 

Le  bromure  d'antimoine  a la  plus  grande  analogie  avec  le  chlorure. 
On  le  prépare,  d’après  Sérullas,  en  unissant  directement  le  brome  et  l'an  • 
timoine.  Ce  métal  brûle  dans  la  vapeur  de  brome  comme  dans  le  chlore, 
et  produit  un  protobromure,  Sb>Br’,  qui  cristallise  en  aiguilles  incolores, 
fusibles  à 90",  volatiles  à 270',  déliquescentes,  et  se  décomposant  en 
oxibromure  par  le  contact  d’une  grande  quantibi  d’eau. 

Le  proto-iodure  "d’antimoine  est  d’un  rouge  foncé  ; il  se  décompose 
dans  l’eau  en  acide  iodhydrique  et  en  oxi-ioduru  d'antimoine. 

Le  fluorure  d'antimoine,  Sb’FP,  obtenu  en  dissolvant  le  protoxide  d’an- 
timoine dans  l’acide  fluorhydrique,  se  présente  en  cristaux  incolores,  so- 
lubles dans  l'eau  sans  décomposition. 

Les  combinaisons  de  l'antimoine  avec  le  brome  , l’iode  et  le  fluor,  qui 
correspondent  au  perchlorure  SlÆl*,  n’ont  pas  été  examinées. 

SULFURES  d’a.NTÜHOIIVE. 

Il  existe  deux  sulfures  d'antimoine  l’un  correspond  au  protoxide  d'au- 
timoiue,  il  a pour  formule  : Sb>S>  ; l’autre  correspond  à l’acide  antimo- 
nique,  il  est  représenté  par  SbJS».  D'après  M.  H.  Rose,  il  existerait  un 
troisième  sulfure  d’antimoine,  ayant  pour  formule  : SbS. 

PHOTOSULFURE  d’ANTIMOINE.  .Sb’S*. 

I>e  protosulfure  d'antimoine  est  le  minerai  d’antimoine  le  plus  abon- 
dant. Il  est  d’un  gris  bleuâtre  , métallique , éclatant , lamelleux , fragile 
et  assez  tendre.  Il  cristallise  en  prismes  tétraèdres  ou  en  aiguilles.  Sa  den- 
sité est  de  è,62.  Il  a ordinairement  pour  gangues  le  quartz , le  sulfate  de 
barite,  la  pyrite  de  fer. 

Le  protosulfure  d'antimoine  est  très  fusible,  et  peut  fondre  à la  flamme 
d’une  bougie  ; on  profite  de  cette  fusibilité  pour  le  débarrasser  de  sa  gan- 
gue; il  est  volatil,  et  peut  être  distillé  dans  un  courant  d’azote  ou  d’acide 
carbonique. 

Il  se  grille  très  facilement,  et  se  transforme  eu  oxide  et  en  oxisulfure  , 
sans  produire  de  sulfate. 

\je  charbon  le  décomi>osc  sous  l'influence  d'une  chaleur  blanche  en 
sulfure  de  carbone  qui  se  dégage,  et  en  antimoine  métallique  qui  retient 
encore  du  soufre.  Il  est  compléteinenl  désulfuré  par  l’hydrogène  à la  cha- 
leur rouge. 

Le  fer  et  les  autres  niétaux  décomposent  ce  sulfure , et  eu  élimineni 
rautimoine  métalli<|ue. 
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Les  oxides  l’attaquent  facilement.  L’acide  clilorliydrique  concentré  le 
di.ssout  sous  l’influence  d’une  faible  chaleur,  en  produisant  de  l’acide 
sulfhydrique;  c’est  ainsi  (|ue  l’on  prépare  ordiiiaireiuent  l’acide  sulfliy- 
dri<|uc  pur  dans  les  laboratoires. 

Les  alcalis  et  les  cai’bonates  alcalins  décomposent  le  sulfure  d'antimoine 
par  voie  humide  ou  par  voie  séx;he,  et  produisent  <lu  sulfure  de  |)otas- 
sium  et  une  combinaison  de  protoxide  d'antimoine  et  de  |>ota6se  : Sb%^ 
+ ûKO  = KO.SbW  + 3KS.  Comme  le  sulfuio  d'antimoine  (leut  se  com- 
biner avec  les  sulfures  alcalins,  dans  la  réaction  précédente  une  partie 
du  sulfure  d'antimoine  non  décomposé  s'unit  au  sulfure  de  potassium 
pour  former  un  sulfosel. 

Le  sulfure  d’antimoine  fondu  avec  le  cyanure  de  pKjtassium  donne  du 
sulfocyanure  de  potassium  (KCyS>) , et  un  culot  d'antimoine  métallique. 

Le  nitre  attaque  vivement  le  sulfure  d'antimoine  au  rouge  sombre  ; il 
su  forme.de  l'antimoniate  et  du  sulfate  de  potasse. 

On  peut  obtenir  le  sulfure  d'antimoine  hydraté , en  faisant  passer  uii 
courant  d'acide  sulfliydriquc  dans  une  dissolution  d'un  sel  d'antimoine. 
Il  se  produit  alors  un  précipité  d'un  beau  jaune  orangé.  Ce  sulfure  est 
très  soluble  dans  les  sulfures  alcalins  et  dans  les  alcalis , et  forme  des 
sulfosels  qui  sont  incolores;  il  se  déshydrate  sous  l'influence  d’une 
température  peu  élevée,  et  devient  d’un  gris  noir  métallique.  Il  s’altère 
promptement  a l’air. 

Le  sulfure  d’antimoine  anhydre  peut  être  obtenu  artificiellement,  en 
fondant  au  rouge  un  mélange  de  soufre  et  de  protoxide  d’antimoine,  ou 
de  soufre  et  d’antimoniate  de  protoxide  d’antimoine;  il  se  dégage  de  l'a- 
cide sulfureux,  et  il  se  produit  du  protosulfure  Sb^S’,  qui  cristallise  en 
prismes  réguliers  d’un  éclat  métallique,  et  dont  la  fusibilité  est  moindre 
que  celle  du  sulfure  naturel  qui  contient  toujours  un  peu  de  sulfo-anti- 
moniate  de  plomb. 

PEBSULFUIIK  D’A^TIMOI^E  Sb'S®. 

Ce  corps  s’obtient  en  faisant  passer  un  courant  d’acide  sulfhydrique 
dans  une  dissolution  acide  de  perchlorurc  d’antimoine. 

On  prépare  encore  le  persulfure  d’antimoine,  en  faisant  passer  un  cou- 
rant d’hydrogène  sulfuré  dans  un  antimoniate  alcalin  ; le  précipité  doit 
être  lavé  avec  de  l'acide  chlorhydrique  faible. 

Le  persulfure  d'antimoine,  se  décomposant  facilement  par  la  chaleur, 
ne  peut  être  préparé  en  fondant  le  soufre  avec  l'antimoine  ou  le  proto- 
sulfure d’antimoine. 

Sa  couleur  est  d’un  jaune  très  vif  quand  il  est  hydraté  ; la  chaleur  le 
déshydrate  d’abord,  et  le  décompose  ensuite  en  soufre  et  en  protosulfurr 
d'antimoine. 
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Le  i>ersulfure  d’antimoine  se  combine  avec  K'S  sulfures  alcalins,  et 
joue  le  rôle  de  sulfacide.  11  décompose  les  dissolutions  bouillantes  de  car- 
bonate de  soude  et  de  sulfure  de  sodium,  et  en  chasse  avec  effervescence 
l'acide  carbonuiue  ou  l’acide  sulfliydrique.  Parmi  les  fulfo-antimoniates, 
on  distingue  surtout  celui  de  s<iude  : fNaS)3,Sb^’,  qui  est  quelquefois  em- 
ployé en  médecine.  Ce  s*'l  cristallise  en  tétraèdres  réguliers,  incolores  ou 
d’un  jaune  pâle,  très  solubles  dans  l’eau,  décom(X)sables  par  les  acides  qui 
agissent  sur  le  sulfure  de  sodium,  et  éliminent  le  persulfure  d’antimoine 
qui  se  précipite  à l’état  d’hydrate. 

On  prépare  le  sulfo-antimoniate  de  soude,  en  faisant  un  mélange  in- 
time de  18  p.  de  protosulfure  d’antimoine  en  poudre  impalpable,  12  p. 
de  carbonate  de  soude  sec,  13  p.  de  cbauE  et  3 p.  1/4  de  soufre.  On 
triture  ce  mélange  pendant  environ  une  demi-heure , on  l’introduit 
dans  un  flacon  qu’on  achève  de  remplir  avec  de  l’eau,  et  on  aban- 
donne la  liqueur  à elle-même  jjendant  deux  ou  trois  jours,  en  ayant  soin 
d’agiter  de  temps  en  temps  le  flacon.  On  filtre  et  on  évapore  la  dissolu- 
tion d’abord  à feu  nu,  et  ensuite  dans  la  machine  pneumatique.  On  ob- 
tient bientét  des  cristaux  volumineux  de  sulfo-antimoniate  de  soude,  qui 
ont  pour  formule  : (NaSf,Sb’S*,18H0. 

Ce  sel  traité  par  un  acide,  donne  un  précipité  de  persulfure  d’antimoine 
hydraté  très  pur. 

KERMÈS.  — SOUFRE  DORÉ.  — OXISULFURES  D’ANTIMOINE. 

On  donne  le  nom  de  kermès  à un  corps  d’un  jaune  brun,  que  l’on  ob- 
tient en  traitant  par  l’eau  bouillante  le  produit  de  la  réaction  d’un  alcali 
ou  d’un  carbonate  alcalin  sur  le  sulfure  d’antimoine. 

Le  kermès  est  un  médicament  très  usité  en  pharmacie  ; on  le  prépare 
par  deux  méthodes  principales  que  nous  allons  décrire. 

1*  Pttr  la  voie  sèche.  — On  fait  fondre,  dans  un  creuset,  un  mélange  de 
5 p.  de  sulfure  d’antimoine  et  de  3 p.  de  carbonate  de  soude  anhydre; 
la  masse  fondue  est  verst'»  hors  du  creuset;  on  la  laisse  refroidir,  on  la 
pulvérise,  et  on  la  traite  par  80  fois  son  poids  d’eau  bouillante  : la  liqueur 
filtrée  abandonne  par  le  refroidissement  une  substance  pulvérulente  d’un 
jaune  b:-un,  qui  est  le  kermès  ; le  résidu  peut  être  traité  deux  ou  trois 
fois  par  l’eau  bouillante,  et  donner  de  nouvelles  quantités  de  kermès. 
C«tte  substance  doit  être  lavée  avec  soin  , dessécluH!  à une  ba.sse  tempe  ■ 
rature  . et  conservée  à l’abri  de  la  lumière  dans  un  vase  fermé;  elle  s’al- 
tère spontanément  ; une  partie  du  sulfure  d’antimoine  contenu  dans 
1e  kermès  se  décompo.se  en  oxide  d’antimoine  et  en  .soufre. 

2*  Par  la  voie  humide.  — On  fait  bouillir  pendant  trois  quarts  d’heure, 
1 p.  de  sulfure  d’antimoine  réduit  on  poudre  très  fine  avec  22  1/2  p.  de 
carbonate  de  soude  anhydre , et  2,')0  p.  d’eau  ; la  liqueur  filtrée  lai.s,se 
déposer  le  kermès  en  se  refroidissant.  L’eau-mère  refroidie  peut  dissoudre 
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une  nouvelle  quantité  de  sulfure  d'antimoine , et  pivxluire  encore  du 

kermès. 

Les  eaux-mères  du  kermès  contiennent  du  sulfure  d'antimoine  , qui 
est  maintenu  en  dissolution  à la  faveur  du  sulfure  alcalin  ; traitées  par 
un  acide  qui  décompose  le  sulfure  alcalin , elles  laissent  précipiter  du 
sulfure  d'antimoine  hydraté  que  l’on  nomme  soufre  doré  d'antimoine , et 
([ui  est  formé  généralement  par  un  mélange  des  deux  sulfures  d’anti- 
moine SbiSs  et  Slf*Ss. 

THÉOHIK  DE  L.A  l’ttÉP.VK ATION  DU  KElUtlÈS. 

La  théorie  de  la  préparation  du  kermès,  qtn  est  restée  {)endant  long- 
temps fort  obscure,  a été  établie  d'une  manière  détinitive  par  les  re- 
cherches de  MM.  Gay-Lussac,  Ber/.élius,  Liebig,  H.  Rose,  Henry,  etc. 

D’après  les  dernières  observations  de  M.  H.  Rose,  le  kermès  est  un 
mélange  de  sulfure  d’antimoine  et  d'oxide  d'antimoine  cristallisé.  Les 
différences  que  le  kermès  présente  souvent  dans  sa  couleur,  doivent  être 
attribuè'cs  à la  présence  d’une  certaine  quantité  d'alcali  qui  se  trouve  dans 
le  kermès  à l’état  de  sulfosel. 

En  examinant  le  kerrai-s  au  microscope,  M.  H.  Rose  a reconnu  que 
ce  corps  n’était  pas  homogène  , et  qu’il  contenait  deux  matières  difli-- 
rentes:  l’une,  qui  est  blanche  et  cristalline,  est  l'oxide  d’antimoine; 
l’autre,  qui  est  colorée  en  brun  et  ([ui  forme  la  plus  grande  pairie  du 
kermès,  est  du  sulfure  d’antimoine. 

Ces  résultats  s’accordent  du  rtste  avec  des  expériences  dt'-jà  ancicniR*s 
de  M.  Gay-Lussac,  qui  démontraient  que  le  kermès  devait  contenir 
un  composé  oxigéné,  car,  après  avoir  été  fondu,  il  donnait  de  l’eau,  lors- 
«lu’on  le  soumettait  à l’action  d’un  courant  d’hydrogène. 

Tous  les  faits  relatifs  au  kermès  trouvent  aujourd'hui  une  explication 
satisfaisante.  Eu  effet , le  sulfure  d’antimoine  se  transforme  , sous  l’iii- 
(lucncc  des  alcalis,  de  la  soude,  par  exemple  en  sulfure  de  stxlium  et  en 
oxide  d’antimoine  qui  reste  combiné  à la  soude  ; èNaO  + Sb’S^  = 
Na0,Sb*0’  -f-  3NaS.  Lorsqu’on  traite  la  masse  par  l’eau  , on  dissout  la 
combinaison  de  protoxide  d’antimoine  et  de  soude,  et  le  sulfure  de  soiliuiu 
oj)ère  en  même  temps  la  dissolution  d’une  certaine  ({uantilé  de  sulfure 
d’antimoine  non  décompost*. 

Comme  le  sulfure  d’antimoine  est  plus  soluble  à chaud , dans  une 
dissolution  alcaline  , que  dans  la  même  liqueur  lorstju’elle  est  refroidie  , 
et  que  l’eau  bouillante  décompose  la  combinaison  de  soude  et  d’oxide 
d’antimoine,  la  liqueur  doit  laisser  déposer  par  le  refroidissement  un  mé- 
lange d’oxide  d’antimoine  et  de  sulfure  d’antimoine;  c’est  ce  mélange  qui 
constitue  le  kermès. 

sulfure  d’antimoine,  présentant  la  propriété  de  sc  combiner  avec  le 
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sullïim  de  |)<)lu&!>iuni  puur  former  un  sulfosel,  peut  ausai,  daii:«  aa  préci- 
pitation, entraîner  des  traces  de  sulfure  alcalin;  cette  circonstance  «ixpli- 
(|ue  la  présence  d'un  alcali  dans  certains  échantillons  de  kermès,  et  la 
différence  de  teinte  qui  existe  entre  le  kermès  et  le  sulfure  d'antimoine 
hydraté. 


L’oxide  et  le  sulfure  d'antimoine  peuvent  être  fondus  ensemble  en  tou- 
tes proportions,  et  se  combiner  ensuite  avec  des  silicates  terreux.  G» 
composés,  obtenus  ordinairement  par  le  grillage  incomplet  du  sulfure 
d'antimoine,  portent  les  noms  de  verre  d'antimoine,  de  foie  d'antimoine , 
de  crocus.  Leur  couleur  varie  avec  la  proportion  d'oxide  d'antimoine 
qu'ils  contiennent. 

Si  l'oxide  d'antimoine  prédomine,  la  masse  est  transparente  et  d'un 
beau  rouge;  lorsque  la  proportion  de  sulfure  augmente,  elle  devient  grise, 
opaque  et  métallique. 

Le  verre  d’antimoine  contient  8 p.  d'oxide  et  1 p.  de  sulfure.  11  est  vi- 
treux, rouge  et  transparent. 

Le  crocus  contient  8 p.  d'oxide  pour  2 p.  de  sulfure;  il  est  d'un  rouge 
jaune  et  opaque. 

IjC  foie  d’antimoine  est  formé  d'environ  8 p.  d’oxide  pour  h p.  de  sul- 
fure; il  est  très  foncé  et  opaque. 

Ces  différents  oxisulfures  d’antimoine  sont  principalenient  employés 
dans  la  préparation  de  l’émétique  et  dans  la  médecine  vétérinaire.  Le  bi- 
tartrate  de  potasse  les  décomjwse,  et  en  sépare  l’oxide  d’antimoine  aviw; 
lequel  il  produit  l'émétique. 

AZOTATE  d’ANTIUOENE  BASIQUE.  (Sb’O*)', AzO^. 

On  obtient  ce  sel  en  cristaux  nacrés,  en  faisant  dissoudre  à froid  l'oxide 
d'antimoine  dans  l'acide  azotique  fumant.  Cet  azotate  est  décomposé  par 
l'eau  et  donne  naissance,  par  un  lavage  prolongé , à de  l’oxide  d'anti- 
moine pur. 

L'antimoine  traité  par  l’acide  azotique  concentré  produit  de  l'antimo- 
niate  d’antimoine  et  des  traces  seulement  d'azotate  d'antimoine  basique, 

SULFATES  ü’ ANTIMOINE. 

Suivant  H.  Péligot , il  existe  quatre  sulfates  d'antimoine  qui  sont  re- 
présentés par  les  formules  suivantes  : 

Sb»0’,(S0’/,IIü; 

SblQ’.iSO’  ; 

.sWO»,SOi  ; 

U'5bW/’,SOJ. 
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Le  sulfate  neutre,  SbW.SSO*,  n’est  pas  connu . 

Le  composé  que  l’on  obtient  en  dissolvant  l’antimoine  ou  l’oside  d’an- 
timoine dans  l'acide  sulfuri(|ue  concentn'!,  est  un  sel  acide  ; quand  on  le 
traite  par  l’eau,  il  donne  des  sels  basiques. 

M.  Péligot  représente  l'ovide  d'antimoine  par  une  formule  analogue  à 
eellequ’il  a projK>s<'"epourlesesqui-oxide  d’uranium  ; il  considère  cet  oxide 
comme  formé  par  la  combinaison  de  l’oxigène  avec  un  composé  binaire 
SbW,  fonctionnant  comme  un  radical  qu'il  ap|>elle  antiinonijle.  D’après 
cette  liyixitlièse,  les  sulfates  d’antimoine  deviendraient  : 

(Sbror),0,S0*  Sulfate  noiilre  ; 

(SI)*0>),0,2SO»  BlMilfate; 

(Sb’0*),0,6S03  Quadrisiilfatc  ; 

(.SbW,0)*.S0'  Sulfate  bibasique. 

I.as  expériences  de  M.  Péligot  montrent  clairement  que  le  sesqui  oxide 
<rantiinoine,  semblable  au  sesqui  oxide  d’uranium , possède  une  capacité 
de  saturation  dilférente  de  celle  des  autres  sesf]ui-oxides  , tels  que  ceux 
d’aluminium,  de  chrome  , de  fer  et  même  de  bismuth  , et  ipie  cet  oxide 
ne  prend  qu’un  t'Hiuivalent  d'acide  pour  former  des  sels  neutres. 

Le  sons-sulfate  d’antimoine  est  quelquefois  employé  à la  préparation 
de  l’émétique.  Il  suffit  en  elTet,  pour  obtenir  ce  dernier  sel,  de  faire 
liouillir  le  sous-sulfate  d’antimoine  avec  delà  crème  de  tartix*  ; l’émétique 
se  dépose  par  le  refroidis.sement  de  la  licpieur. 

On  obtient  le  sulfate  Sb’OJ,èSO>  sous  forme  de  cristaux  aiguilU-s  en 
traitant  l’oxichlorure  d’antimoine  par  l’acide  sulfurique  monobydraté  ; 
les  cristaux  doivent  être  desséchéis  dans  le  vide  ou  sur  de  la  porcelaine 
dégourdie. 

Le  sulfate  Sb*Ü*,2S0s  se  prépare  en  traitant  le  protoxide  d’antimoine 
par  l’acide  sulfurique  de  Nordbausen.  Il  se  dépose  de  sa  dissolution  en 
|)ctits  cristaux  brillants. 

Enfin  le  sous-sulfate  SbJ03,S03,2H0  s’obtient  en  soumettant  à l’action 
de  l’eau  chaude  les  deux  sels  précédents. 


Ia»s  phiisiihate»,  le  jihosphile  et  Vnrsf^ninte  d’antimoine  .sont  sans  intérêt, 
et  d’ailleurs  mal  connus.  L’émétique  est  le  plus  important  des  sels  d’an- 
timoine; il  sera  étudié  dans  la  partie  de  cet  ouvrage  qui  a rapport  aux 
coiq»  organiques. 

AU.IAGES  d’ANTIMOIXE  ET  DE  POTASSIllSl. 

La  potas.se  et  la  soude  sont  naluites  avec  une  grande  facilité  par  le 
charbon,  en  présence  de  l’antimoine,  et  produisent  des  alliages  qui 
]>euvent  contenir  jusqu’au  quart  de  leur  poids  de  métal  alcalin. 
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Ces  alliages  ont  été  surtout  examinés  par  GeolTroy , Vauquelin  et 
Serullas. 

On  les  obtient  par  plusieurs  méthodes  dilTérentes , mais  qui  eonsistent 
en  général  à chaufl'er  l’antimoine,  son  oxide  ou  son  sulfure  avec  le  pro- 
duit de  la  calcination  d’un  sel  organique  à base  alcaline.  L’émétique,  (|ui 
est  un  tartrale  double  de  |>otasseet  d’antimoine,  donne  din>ctement,  par 
la  calcination  dans  un  creuset  de  terre,  un  alliage  d’antimoine  très  riche 
en  potassium. 

On  prépare  ordinairement  l’alliage  de  pota.ssium  et  d’antimoine  en 
maintenant  au  rouge,  pendant  deux  à trois  heures,  un  mélange  de  6 par- 
ties d’émétique  et  d’une  partie  de  nitre  ou  de  parties  égales  d’antimoine 
et  de  crème  de  tartre  grillée.  On  trouve  au  fond  du  creuset  une  masse 
métallique  , très  dense  , d’un  gris  bleuâtre , cassante , dont  la  texture  est 
lamelleuse  et  métallique. 

Cet  alliage  prtisente  queh|ues  unes  des  propriétés  du  |HTta.ssium  ; expos<- 
à l’air  humide  , il  s’échauffe  rapidement,  et  peut  même  enflammer  les 
corps  organiques  avec  lesquels  on  le  met  en  contact.  Projeh';  dans  l’eau  , 
il  dégage  de  l’hydrogène  et  laisse  un  résidu  d’antimoine  ; la  liqueur  retient 
de  la  potasse  en  dissolution. 

Si  on  met  cet  alliage  en  contact  avec  le  mercure,  le  fKita.ssium  s’amal- 
game et  l’antimoine  se  trouve  isolé. 

Ixtrsque  les  alliages  de  potassium  et  d’antimoine,  au  lieu  d’être  fondus 
et  compactes,  sont  divisés  dans  un  volume  considérable  de  charbon, 
ils  agissent  alors  instantanément  sur  l’air  et  l’eau  , deviennent  d’une 
excessive  combustibilité , et  sont  même  quelquefois  pyrophoriques  et  ful- 
minants. 

D’après  M.  Sérullas,  on  obtient  un  alliage  pouvant  s’enflammer  avec 
explosion  sous  l’influence  de  l’air  humide  , en  calcinant  pendant  trois 
heures  des  mélangis  intimes  de  100  p.  d’éraéli(]ue  et  de  3 p.  de  noir  de 
fumée,  ou  de  100  p.  d’antimoine  métallique,  de  75  p.  de  crème  de  tartre 
grillée,  et  de  12  p.  de  noir  de  fumée. 

Les  creusets  dans  lesquels  se  fait  la  calcination  , sont  préalable- 
ment enduits  d’une  légère  couche  de  charbon , pour  que  la  masse  n’y 
adhère  pas  ; cette  masse  ne  doit  en  être  retirée  qu’avec  la  plus  grande 
précaution,  et  après  le  refroidissement  du  creuset.  Si  on  découvrait  le 
creuset  encore  chaud,  il  j)ourrait  s»;  produire  une  fortes  explosion  qui 
lancerait  de  tous  cêtés  des  parcelles  d'alliage  incandescent. 

11  arrive  quelquefois  que  ces  mélanges  prennent  feu  spontanément 
dans  un  air  humide  ; le  contact  d’une  petite  quantité  d’eau  les  fait  tou- 
jours détoner.  M.  Sérullas  en  a proposé  l’emploi  pour  enflammer  la  pou- 
dre sous  l’eau. 

Lorsque  ces  alliages  sont  faits  avec  de  l’antimoine  contenant  de  l’arse- 
nic , ils  donnent  dans  leur  contact  avec  l’eau  un  gaz  dont  l’odeur  est 
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l'orUjnieiil  ulliactf;  d’après  Sèrullas,  ou  ]Hiurrait  recoiiiiaiti'c  ainsi  des 
traces  d’arsenic  dans  l'antimoine. 

AMIMOI.NE  ET  KEP., 

Lorsqu’on  expose  à une  température  blanche,  dans  un  creuset  brasqué, 
un  mélange  de  70  p.  d'antimoine  et  30  p.  de  fer,  on  obtient  un  alliage 
très  dur,  blanc  et  peu  magnétique,  qui  devient  plus  dur  encore  quand  on 
augmente  la  proportion  de  fer.  Cet  alliage  présente  la  propriété  de  pro- 
duire des  étincelles  quand  on  le  lime.  S<îs  principales  propriétés  ont  été 
examinties  par  Réaumur  ; on  lui  donne  souvent  le  nom  à' alliage  de  Rêau- 
mur.  Il  se  forme  toujours  quand  on  réduit  le  sqlfure  d’antimoine  par  un 
excès  de  fer. 


AN.tLYSE  DES  ALLIAGES  D’aMIMOINE  ET  D’ÉTAIN. 

Les  fausses  monnaies  blanehes  sont  quelquefois  faites  avec  de  l’étain  , 
durci  par  de  l’antimoine  ; elles  contiennent  ordinairement  du  plomb. 
L’n  grand  nombre  d’ustensiles  sont  fabriqués  avec  des  alliages  d’anti- 
moine et  d’étain  ; il  est  utile  de  pouvoir  déterminer  par  l’analyse  les 
quantités  de  ces  deux  métaux  qui  se  trouvent  dans  un  alliage. 

L’antimoine  et  l’étain  présentent  un  grand  nombre  de  propriétés  com- 
munes : aussi  leur  séparation  est  assez  difticile.  Les  dissolutions  de  ces 
deux  métaux  sont  précipitées  par  les  sulfures  alcalins  ; les  sulfures  d'an- 
timoine et  d’étain  sont  également  solubles  dans  un  excès  de  sulfure  alca- 
lin ; le  zinc  et  le  fer  les  précipitent  de  leurs  dissolutions;  les  chlorures 
d’étain  et  d’antimoine  sont  à peu  près  également  volatils. 

Nous  ferons  connaître  les  méthodes  que  l’on  peut  employer  pour  sé- 
parer dans  une  analyse  l'étain  de  l’antimoine. 

La  première  méthode  est  due  à M.  Chaudet.  Elle  consiste  à fondre  l’al- 
liage sous  une  couche  de  charbon  ou  de  borax,  avec  une  quantité  d’étain 
telle , qu’apW^  la  fusion  , l’alliage  contienne  au  moins  20  p.  d'étain  pour 
1 p.  d’antimoine.  On  le  fait  ensuite  bouillir  avec  l’acide  chlorhydrique  ; 
l’étain  entre  seul  en  dissolution,  et  l’antimoine  reste  sous  la  forme  d’une 
poussià'e  noire  et  métallique  qu’on  lave  et  dont  on  détermine  le  poids. 

M.  Gay-Lussac  a indiqué  une  méthode  plus  simple,  qui  consiste  à dis- 
soudre un  poids  connu  de  l’alliage  dans  de  l’acide  chlorhydrique  contenant 
une  petite  quantité  d’acide  azotique.  Quand  la  dissolution  est  opérée , 
on  y plonge  une  lame  d’étain  qui  précipite  l’antimoine  dont  on  déter- 
mine le  poids;  l’étain  peut  être  obtenu  par  soustraction,  pour  appn'*- 
cicr  exactement  la  proportion  d'étain;  on  o)ièra,  dans  une  seconde 
ex|>érience,  sur  un  poids  connu  du  meme  alliage,  on  précipite  les  deux 
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métaux  par  un  ban’oau  de  zinc  ; on  pèse  les  métaux  précipiti-s , et  l'on 
retranche  de  leur  poids  celui  de  rantimoiiie  qui  est  connu  ; le  reste 
donne  la  proportion  d'étain. 

M.  Levol  a fait  connaître  un  nouveau  procédé  de  séparation  de  l’anti- 
moine et  de  l’étain.  On  réduit  l’alliage  en  lame  mince;  on  en  traite  à 
chaud  une  certaine  quantité  ( 2 gr.  par  exemple)  par  un  excès  d’acide 
chlorhydrique  concentré  ; après  quelques  minutes  d’éhullition , on  ajoute 
à la  liqueur , et  par  petites  quantités  à la  fois  , une  solution  saturée  de 
chlorate  de  potasse  jusqu’à  w que  l’alliage  soit  entièrement  dissous  ; un 
précipite  les  deux  métaux  par  un  harreau  de  zinc  pur;  on  enlève  le  zinc 
en  le  débarrassant  par  des  lavages  du  dépôt  métallique  qui  l’enveloppe  ; 
on  fait  bouillir  la  liqueur  et  le  précipité  métallique  avec  une  proportion 
d’acide  chlorhydrique  égale  à la  quantité  même  de  cet  acide  qui  avait  été 
employée  en  premier  lieu  pour  dissoudre  l’alliage.  L’étain  rentre  en  dis- 
solution , et  après  2.5  à 30  minutes  d’ébullition  , l’antimoine  reste  tout  à 
fait  pur,  sous  forme  d’une  poudre  noire  très  ferme  qu’on  recueille  sur 
un  petit  filtre , qui  est  ensuite  lavée  avec  de  l’eau  distillée,  desséchée  à 
une  douche  chaleur,  puis  pesée  rapidement  afin  d’éviter  l’oxidation  du 
métal. 

I>a  dissolution  et  les  eaux  de  lavage  qui  contiennent  l’étain  sont 
traitées  par  l’hydrogène  sulfuré  qui  précipite  l’étain  à l’état  de  sulfure.  Ce 
dernier  composé  est  converti  par  le  grillage , dans  un  creuset  de  platine, 
en  acide  stannique,  dont  le  poids  fait  connaître  la  proportion  d'étain  con- 
tenue dans  l’alliage  soumis  à l’analyse. 

Dans  le  procédé  de  M.  Levol , la  substitution  du  chlorate  de  potasse  à 
l’acide  azotique , pour  opérer  la  dissolution  des  alliages  d’étain  et  de 
plomb , a pour  but  de  transformer  le  protochlorure  d’étain  en  perchlo- 
rure,  qui , en  pré-sence  de  l’acide  chlorhydrique , fait  entrer  facilement 
l'antimoine  en  dissolution  ; 2Sb  -f-  3SnCl*  = Sb’CD -f  3SnCI . 

TRAITEMENT  DES  MINERAIS  D’ANTIMOINE. 

Le  traitement  des  minerais  d’antimoine  airaprend  deux  opérations 
distinctes.  La  première  a pour  objet  de  séparer  par  simple  fusion  le  sul- 
fure d’antimoine  de  sa  gangue,  et  donne  le  sulfure  d’antimoine  connu 
sous  le  nom  d'an/imoitw  cru.  La  seconde  opération  a pour  but  de  réduire 
le  sulfure  d’antimoine,  et  d’en  extraire  l’antimoine  métallique  appelé 
régule  (f antimoine. 

On  a proposé  différents  appareils  pour  opérer  la  liquation  du  sulfure 
d’antimoine  ; le  fourneau  qui  est  le  plus  généralement  usité , est  celui 
dans  lequel  on  emploie  une  série  de  pots  en  terre  cuiU*  ajustés  les  uns 
sur  les  autrt's;  rhai|ue  four  contient  environ  0/i  (Xits  ; on  les  chauffe  gra- 
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Jui'llemcnl  avec  du  bois  de  supin  pour  IoikIr*  le  sulfure  d'antimoine 
qui  tombe  alors  dans  les  pots  inférieurs. 

Nous  donnons  (pl.  31,  fig.  6 et  7)  un  fourneau  a cylindres  employé 
par  M.  Panseratpour  la  fusion  des  minerais  d'antimoine. 

Il  est  beaucoup  plus  economique,  comme  on  le  fait  en  Allemagne,  d'o- 
pérer la  fusion  dans  un  four  à réverbère  a sole  circulaire  ou  elliptique  , 
et  inclinée  de  telle  sorte  que  tout  le  sulfure  d'antimoine,  au  fur  et  à me- 
sure qu'il  SC  sépare  par  liquation,  vienne  se  réunir  dans  un  bassin  placé 
dans  la  partie  la  moins  chaude  du  four,  ou  s'écoule  au  dehors  dans  une 
chaudière  di.spos<'«  pour  le  recevoir. 

L'antimoine  cru  ainsi  obtenu  n’est  |>as  toujours  employé  dans  cet  étal, 
à la  pré'paration  de  l'antimoine  métuHique;  on  le  soumet  souvent  au 
grillage,  dans  des  fourneaux  à réverbère  ordinairt's , pour  le  transfor- 
mer en  oxide. 

Le  minerai  grillé  est  alors  mélé  avec  du  charbon  dans  la  proportion 
de  65  p.  de  sulfure  grillé,  et  8 à 10  p.  de  charbon  en  poudre,  et  introduit 
dans  des  creusets  qui  sont  portés  à la  chaleur  rouge.  U;  charbon  a été 
préalablement  arrosii  d'une  forte  dissolution  de  carLajiiate  de  soude  qui 
a pour  objet  de  réxluire  une  partie  du  sulfure  d’antimoine  en  formant  du 
.sulfure  de  sodium. 

(juand  la  fusion  est  termiiu'e , on  trouve  au  fond  du  creuset  de  l'anti- 
moine mcUdlique  ri*couvert  de  scories  qui  [>ortent  le  nom  de  crocus,  et 
(|ui  sont  employées  en  médecine  vétérinaire. 

L antimoine  de  première  [unie  n’est  pas  pur  ; pour  le  purifier  on  le  fond 
une  seconde  fois  avec  les  scoriejs  précédentes  et  une  certaine  quantiUi  de 
minerai  grillé. 

lOü  p.  de  .sulfure  d'antimoine  donnent  environ  ^i5  p.  d’antimoine  1111“- 
tallii|ue. 

On  a essayé  pendant  longtemps  de  préparer  do  l'aiitiinoine  en  rédui- 
■sant  le  sulfure  par  le  fer,  en  présence  du  charbon  et  des  alcalis  ; mais  ce 
procédé  a été  généralement  abandonné,  parce  que  le  fer  se  combinait  à 
l’antimoine  , et  donnait  un  métal  de  mauvaise  qualité. 

l>r«p*nilloo  de  ranUroolar  pur. 

L’antimoine  connu  dans  le  commerce  sous  le  nom  de  n'guie  d'anti- 
moine, n’est  pas  pur;  il  contient  du  soufre,  du  fer,  du  plomb,  et  prin- 
cipalement de  l'arsenic  dont  la  séjiaration  est  toujours  ditlicile. 

Pour  enlever  l'arsenic,  le  procédé  le  plus  simple  consiste  à tninsformer 
l'arsenic  et  l’antimoine  en  arséniate  de  soude,  et  en  antimoniate  de 
soude  neutre  et  anhydre  ; le  premier  de  ces  sels  peut  être  enlevé  au 
moyen  de  l'eau  chaude  qui  le  dis.sout , taudis  que  l’antimoinatc  de  soude 
est  insoluble. 

Pour  oxider  l'antiinoine  et  l’arsenic,  M.  Wo-hler  conseille  de  chautfer 
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dans  un  creuset  de  Hesse,  un  mélange  de  1 p.  d'antimoine,  de  1 ijU  p. 
de  nitre,  et  1/2  p.  de  carbonate  de  potasse,  ou  mieux  de  carbonate  de 
soude  anhydre. 

La  matière,  apres  avoir  été  maintenue  au  rouge  pendant  une  heure 
environ,  est  retirée  du  creuset  pendant  qu'elle  est  encore  chaude.  On  la 
pulvérise  après  son  refroidissement,  et  on  la  soumet  à l'action  de  l'eau 
bouillante  qui  enlève  les  sels  solubles.  I-e  précipité  insoluble  doi'  être 
parfaitement  lavé.  Il  consiste  en  antimoniate  de  soude.  On  en  retire  l'an- 
timoine en  le  faisant  fondre  dans  un  creuset  avec  la  moitié  de  son  poids 
de  tarti’e. 

L'antimoine  ainsi  préparé  retient  du  potassium  dont  on  se  débarrasse 
en  traitant  le  métal,  réduit  en  poudre  line,  par  de  l'eau  jusqu'à  ce  qu'elle 
ne  soit  plus  alcaline;  la  poudre  métallique  est  ensuite  fondue  en  culot. 

On  pourrait  obtenir  aussi  l'antimoine  pur  en  réduisant  par  le  charbon 
ou  l'hvdrogène  , l'acide  antimonique  ou  l'oxide  d'antimoiiu'. 

M.  Liebig  conseille  de  purifier  l’antimoine  en  chauffant  au  rouge,  dans 
un  creuset  de  terre,  16  p.  d'antimoine  du  commerce  réduit  en  poudre 
grossière,  avec  1 p.  de  sulfure  d'antimoine  naturel , et  2 p.  de  carbonate 
de  soude  sec.  Le  culot  d’antimoine  séparé  des  scories , est  fondu  de  nou- 
veau avec  du  carbonate  de  soude  , et  maintenu  pendant  deux  heures  en 
fusion  avec  ce  sel.  &•  procédé  de  purification  de  l’antimoine  est  fondé 
sur  la  propriété  que  posscile  le  sulfure  d'arsenic,  de  s’unir  au  sulfure 
de  sodium  produit  par  la  réaction  du  sulfure  d'antimoine  sur  le  cjirbo- 
nate  de  .soude. 

D'après  M.  Berthier,  on  peut  encore  préparer  l’antimoine,  à l’état  de 
pureté , par  le  procéalé  suivant  : 

On  fait  fondre  au  rouge  , dans  un  creuset  de  terre  surmonté  de  son 
couvercle,  un  mélange  de  100  p.  de  sulfure  d'antimoine,  02  p.  de  limaille 
de  fer,  10  p.  de  sulfate  de  soude  anhydre,  et  2 p.  de  charbon  de  bois.  Le 
sulfate  de  soude  est  ramené  ]>ar  le  charbon  à l’état  de  sulfure  de  .sodium, 
dans  lequel  se  dissolvent  les  sulfures  d’arsenic  et  de  fer , tandis  que  l'an- 
timoine réxluit  à l'état  métallique  occupe  le  fond  du  creuset.  Comme  ce 
métal  retient  encore  une  petite  quantité  de  sulfure  d'antimoine,  il  faut  le 
fondre  une  seconde  fois  avec  du  carbonate  de  soude. 

RECIIEHCIIKS  DK  l’.\.\TIMOI.NE  OU  DE  SES  COMPOSÉS  DANS  LES 

CAS  d’empoisonnement. 

La  marche  à suivre  pour  la  recherche  de  l’antimoine  dans  les  cas  d’em- 
poisonnement est  à peu  près  la  même  que  celle  dt^à  indiqut-e  pour  la 
recherche  de  l'arsenic  (voy.  t.  1",  p.  206).  On  doit  seulement  apporter 
une  légère  modification  dans  le  procédé  général  de  destruction  des  ma- 
tières organiques.  D’après  MM.  Flandin  et  Danger,  il  faut  dissoudre  d'a- 
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bord,  à une  basse  tempt-rature , les  matières  animales  dans  l’acide  sulfu- 
rique; laisser  refroidir,  et  ajouter  par  fragments  au  liquide  noirâtre  de 
l’azotate  de  soude  (25  grammes  d’azoUtte  pour  33  grammes  d’acide  sulfu- 
rique, et  100  grammes  de  chair);  chauffer  modérément  quelqm*s  instants 
encore,  et  terminer  enfin  la  carbonisation  selon  la  méthode  ordinaire. 
charbon,  préalablement  broyé,  doit  être  repris  h chaud  par  l’eau  distillée 
légèrement  aiguisée  d’acide  tartrique , et  le  liquide  traité  dans  l’appareil 
de  Marsh. 

On  comprendra  facilement  le  rôle  que  remplissent  ici  l’azotate  de 
soude  et  l’acide  tartrique.  L’acide  sulfurique  seul  ne  pourrait  trans- 
former un  composé  d’antimoine  mêlé  aux  matières  animales , qu’en  sul- 
fate qui  est  peu  soluble,  tandis  que  l’azotate  de  soude  et  l’acide  tar- 
trique ont  ixnir  objet  de  le  convertir  d’abord  en  antimoniate,  puis  en 
sel  double  éminemment  soluble. 

M.  Millon  a projKisé  le  procédé  suivant  qui  donne  aussi  de  bons  fév 
snltats.  On  met  en  contact  dans  un  ballon  de  verre,  les  matières  sus- 
pectes avec  la  moitié  de  leur  poids  d’acide  chlorhydrique.  On  abandonne 
le  mélange  sur  un  bain  de  sable  chaud,  qui  ne  doit  pas  néanmoins 
mettre  l’acide  en  ébullition.  Après  cinq  ou  six  heures  de  digestion,  on 
chauffe  davantage , et  dès  que  le  liquide  bout , on  y fait  tomber  du  chlo- 
rate de  potasse  par  [letites  pincées.  On  ajoute  ainsi  de  15  .à  16  grammes 
(le  chlorate  par  100  grammes  de  matière  ; cette  addition,  qui  se  fait  en 
agitant  le  ballon,  doit  durer  quinze  minutes  environ.  Dès  qu’elle  est 
terminée,  on  filtre  la  liqueur  bouillante;  le  fihre  retient  une  matiè.re 
jaune  ou  brune,  résinoïde,  insoluble,  dont  la  quantité  varie  avec  la 
nature  des  tissus.  On  lave  le  filtre  et  le  produit  insoluble  avix;  un  jieu  d’eau 
distilliie;  puis  on  plonge  une  lame  d’étain  dans  1a  li(|ueur  filtrée  qui  est 
limpide  et  souvent  incolore.  Si  l’antimoine  est  abondant , l’étain  noircit 
fortement.  Dans  le  cas  contraire,  il  se  ternit  à peine  et  se  recouvre  de 
quelques  points  noirs.  Après  un  séjour  de  vingt-quatre  heures  dans  la 
liqueur  acide,  on  sépare  la  lame  d’étain  qui  trempait  dans  la  dissolution, 
on  l’introduit  dans  un  petit  flacon , et  on  l’arrose  avec  une  quantité  d’a- 
cide chlorhydrique  suffisante  pour  le  dissoudre  à froid , après  quelques 
heures  de  contact.  Si  quelques  parcelles  noirâtres  restaient  en  suspen- 
sion dans  la  liqueur  , on  en  opère  la  dissolution  avec  quelques  gouttes 
d’eau  régale  ; les  dissolutions  acides  sont  ensuite  portées  dans  l’appareil 
de  Marsh. 

Mais , en  faisant  usage  de  l’appareil  de  Marsh , sous  quel  état  faut-il 
recueillir  l’antimoine?  Peut-on  se  contenter  de  l’obtenir  sous  forme  de 
taches?  Nous  avons  vu  (t.  1",  p.  212)  que  l’on  pouvait  confondre 
facilement  des  taches  d’.antimoine  avcÆ  des  taches  d’areenic,  ou  d’oxi- 
siilfure  de  zinc,  nu  même  de  divers  autres  composés  sulfurés  mêlés  à 
(li's  produits  organiques  incomplètement  brûlés.  L’anneau  qu'on  obtient 
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en  brûlant  le  gaz  hydrogène  nnüinonic  liatis  l'upparcil  recommandé  par 
l’Académie  des  sciimces , peut  donner  des  réactions  plus  nettes  que  de 
faibles  taches;  mais  s’il  est  lui-même  (wu  apparent,  s’il  est  mélangé 
à des  matièi’es  étrangères,  il  est  possible  qu'un  exjicrt  ne  puisse  lui 
faire  subir  toute  la  série  des  réactions  propres  à carach’riser  l’anti- 
moine. Dans  ces  éveiitualiU's,  comme  dans  les  cas  possibles  de  mélange 
d’arsenic  et  d’antimoine,  il  nous  parait  plus  sûr  de  recourir  à l’appareil 
de  MM.  Flandin  et  Danger  dans  letpiel  les  matières  organiques  sont  com- 
plètement brûlées,  et  qui  ne  donne  plus  dans  le  tube  à combustion  D 
(voy.  1. 1"  p.  211,  et  pl.  13,  fig.  l>)  que  des  produits  inorganiques, 
qu'il  est  facile  de  séparer  par  les  moyens  connus  d’analyse.  Cet  appareil 
présente  même  l’avantage  de  séparer  nettement  l’acide  arsénieux  d’avec 
l’oxide  d’antimoine.  En  elfet,  l’oxide  d'antimoine  ou  l’antimoniate  d’an- 
timoine restent  en  totalité  dans  le  tube  D ; tandis  que  l’acide  arsénieux 
est  entraîné,  eu  partie  du  moins  , avec  l’eau  de  combustion  jusque  dans 
la  capsule  F. 

On  doit  toujours  essayer  l’oxide  d’antimoine  qui  se  trouve  dans  le  tube 
à combustion  D.  A cet  efl'et , on  le  dissout  dans  l’acide  chlorhydrique  en 
présence  de  l’acide  tarlri(|ue,  et  l’on  traite  la  dissolution  soit  par  les 
divers  réactifs  de  l’antimoine , soit  par  l’appareil  de  Marsh , qui  donne 
alors  des  taches  et  un  anneau  de  métal. 

D’après  les  recherches  de  MM.  Ortila , Flandin , Danger  et  Millon , l'an- 
timoine (à  l’état  de  combinaison  sfduble , tel  que  l’émétique)  traverse 
rapidement  l’économie  animale  ; il  est  facilement  éliminé  avec  les  urines. 
C’est  donc  plutôt  un  médicament  qu’un  poison.  Cependant,  dans  quel- 
ques circonstances,  selon  M.  Millon  , ce  métal  parait  pouvoir  séjourner 
dans  les  tissus  et  s’y  fixer  même  avec  persistance.  A la  suite  d’un  em- 
poisonnement aigu , les  organes  dans  lesquels  il  se  concentre , et  où  il 
faut  particulièrement  le  chercher,  sont  le  foie,  la  rate  et  les  reins. 


CUIVRE. 

Le  cuivre  est  connu  de  toute  antiquité.  11  se  trouve  h l’état  natif  et  cris- 
talli.sé  sous  des  formes difl’éren tes  qui  dérivent  du  cube;  mais  le  plus  sou- 
vent, il  est  en  ma.sses  amorphes,  en  fragments,  tui  feuillets  ou  en  grains. 

cuivre  est  d’un  brun  rouge  très  éclatant;  il  acquiert  une  ocleur  dé-sa- 
gréable  par  le  frottement  entre  les  doigts  ; il  est  très  malléable  et  très 
ductile;  le  cuivre  occupe  le  troisième  rang  parmi  les  métaux  pour  la 
malléabilité,  et  le  cinquième  pour  la  ductilité  ; il  est  plus  dur  que  l’or  et 
que  l’argent.  Après  le  fer,  c’est  le  plus  tenace  de  tous  les  méhutx  ; un  fil  de 

II.  2li 


Digitized  by  Google 


530  cnivBE. 

cuivre  (le  2 millimMres  de  (lianiMnî  exige  un  poids  de  137  kilogrammes 
pour  se  rompre. 

La  densité  du  cuivre  fondu  est  de  S, 780;  celle  du  cuivre  (Hiré  en  fils 
est  do  8,06.  Le  cuivre  entre  en  fu.sion  à la  Icîmpératnrc  de  27"  du  pyro- 
mètre,  ce  qui  corre.spond  environ  à 788”  centigrades.  11  cristallise  par 
le  refroidissement  en  rhomboèdres , tandis  (|ue  par  voie  humide  il  cris- 
tallise en  cubes. 

Le  cuivre  porté  à une  température  très  élevée  se  volatilise  sensiblement 
et  produit  des  vapeurs  qui  donnent  à la  flamme  une  belle  couleur  verte  ; 
il  n’est  pas  cependant  très  volatil.  M.  Berthier  ayant  chauffé  pendant 
longtemps  ce  métal  à la  temi>ératurc  d’un  four  à porcelaine , reconnut 
qu’il  n’avait  perdu  que  1/2  p.  100  de  son  poids. 

Le  cuivre  a peu  d’affinité  pour  l’oxigène;  il  se  consen'c  indéfiniment 
sans  altération  dans  l’air  et  l’oxigènc  secs.  Mais  lorsqu'on  le  maintient  dans 
l’air  humide,  il  se  rocouvn?  d’une  couche  verte  que  l’on  nomme  impro- 
prement vert  de  gris,  et  qui  est  un  hydrocarbonate  de  cuivre. 

Quand  on  chauffe  le  cuivre  à l’air,  a une  température  jwu  élevée , il  se 
forme  à la  surface  du  métal  une  couche  rougeiltre  de  protoxide  de  cuivre. 
Si  l’on  prolonge  l’action  de  l’oxigène  , le  protoxide  de  cuivre  se  change 
en  bi-oxidc  qui  est  noir. 

Le  cuivre  ne  décompose  l’eau  (ju’avec  une  extrême  lenteur,  et  seule- 
ment à une  température  très  élevée  ; il  ne  la  décompose  pas  à froid,  même 
sous  l’influence  des  acides  les  jjlus  énergi(|ues. 

L’acide  azotique  attaque  le  cuivre,  et  produit  do  l’azotate  de  bi-oxidc 
de  cuivre  et  du  deutoxide  d’azote. 

L’acide  sulfurique  étendu  n’agit  pas  sur  le  cui\To  ; mais  si  l’acide  est 
concentré,  et  qu’on  élève  la  teinpératurc  , lise  forme  du  sulfate  de  cuivre 
et  de  l’acide  sulfureux.  Lorsqu’on  mouille  des  feuilles  de  cuivre  avec  do 
l’acide  sulfurique  étendu,  et  qu’on  les  expose  à l’air,  il  se  prcxluit  du  sul- 
fate de  cuivre.  Nous  raj)])ellerons  que  M.  Gay-Liissac  a proposé  d'analyser 
l’air  atmosphérique  au  moyen  d’une  lame  de  cuivre  humectée  d’acide  sul- 
furique étendu. 

L’acide  clilorhydriqùe  attaque  le  cuivre  assez  ditticilemcnt,  et  seule- 
ment lorsque  ce  nu'tal  (xst  divisé  ; il  se  produitdu  protochlorure  de  cuivTC. 

L’eau  régale  dissout  le  cuivre  rapidement. 

Les  acides  organiques  déterminent  en  peu  de  temps  l'oxidation  du 
cuivTe  ; les  huiles  grasses  et  les  graisses  agissent  de  la  même  manière. 

L’ammoniaijue  dissout  le  cuivre  sous  l’influence  du  l’oxigènede  l'air  ; 
il  se  forme  du  deutoxide  de  cuivre,  qui  entre  en  dissolution  dans  l’ammo- 
niaque, et  la  colore  en  bleu. 

On  peut  fondre  du  nitre  dans  un  vase  de  cuivre  siins  l’attaquer  .S(m.si- 
Meinent;  «'pendant,  à une  température  rouge,  le  cuivre  est  oxide  par  le 
nitre. 
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Lt'sdissoliitions  (■ti’mlups  dn  srl  marin  dissolvi'iU  lr^s  rnpidi'nipnt  l« 
ciiivm  ; cpIIcs  qui  so'it  concpnlréi's  iio  l’atlacpiput  pas  spnsililpmi'nt. 

I,«  soufre,  le  phosphore,  l’arsenic,  le  chlore,  !e  hronie  et  la  plupart  des 
niélaux  s’unissent  directement  au  cuivre.  Quelque.s  unes  de  ces  comhi- 
uaisous  SC  font  avec  dégagementdc  chaleur  et  de  lumière.  Une  très  petite 
quantité  de  phosphore  ou  d’arsenic  suffit  pour  blanchir  le  cuivre,  et  le 
rendre  dur  et  cassant. 

fa3  carbone  ne  s'unit  pas  en  projwrtions  définies  avec  le  cuivre.  Ce 
méud,  tenu  longtemps  en  fusion  dans  un  creuset  bms(|ué,  n’augmente  pas 
sensiblement  de  poids. 

Le  cuivTe  se  combine  avec  l’oxigène  dans  les  rapports  suivants  : 

Proloxide  de  enivre.  . . . Cu*0  ; 

Itculoxide  de  cuivre  . . . CuO  ; 

Oxide  intermédiaire  . . . CiiH)*  = (Cu*0)*,CuO  ; 

Pcroxidc  de  cuivre ....  CuO’  ; 

Acide  cuivrique Non  analysé. 

PBOTOXIDE  DE  CUIVRE.  Cu’O. 

Le  protoxide  de  cuivre  anhydre  est  d’un  rouge  rosi!,  inalbirable  à l’air 
et  très  fusible;  ebaulTé  au  contact  de  l’air,  il  se  change  rapidement  en 
hi-oxide.  Les  acides  étendus  le  décomposent  en  cuivre  métallique  et  en 
bi-oxide  de  cuivre  ; l’acide  azoticjuo  forme,  avec  le  protoxide  rie  cuivre,  de 
l’azotate  de  cuivre,  en  dégageant  des  vajxîurs  rutilantes.  L’acide  chlor- 
hydrique coiiceiitré  le  dissout  sans  le  décomposer. 

Cet  oxide  est  soluble  dans  l’ammoniaque;  si  cette  dissolution  a été 
faite  à l’abri  de  l’air,  elle  est  incolore;  mais  elle  bleuit  sous  l’in- 
lluence  de  la  plus  jielite  quantité  d’oxigène,  elle  protoxide  se  change 
en  deutoxidc  de  cuivre;  si  l’on  introduit  une  lame  de  cuivre  dans  la  dis- 
solution bleue,  la  lii]ueur  redevient  incolore , parce  que  le  cuivre  enlève 
au  bi-oxide  la  moitié  de  sou  oxigéiie  et  le  ramène  à l’état  de  pro- 
toxide. 

Le  protoxide  de  cuivre  donne  avec  les  fondants  un  verre  d’un  beau 
rouge  rubis,  (jui , par  le  contact  de  l’air,  passe  rapidement  au  vert.  Cette 
dernière  teinte  est  due  au  bi-oxide  de  cuivre  qui  prend  naissance. 

1a-  protoxide  de  cuivre  (leut  se  combiner  iivec  l’eau,  et  former  un  hy- 
<lrate  jaune  qui  a pour  formule  (Cu’O)*,H0.  A l'état  d’hydrate , le  pro- 
toxide de  cuivre  se  dissout  dans  les  acides  et  forme  des  sels  de  pro- 
toxide de  cuivre. 

On  peut  préparer  le  protoxide  de  cuivre  par  dilTérentes  méthodes  ; 

1“  En  chauffant  au  rouge  sombre  une  lame  de  cuivre , au  contact  de- 
l’air  ; il  se  forme  à la  surface  de  ce  métal  une  couche  épaisse  de  pru- 
toxidc  que  l’un  détache  facilement  en  plongeant  dmis  l'eau  froide  le 
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cuivre  lorsr|u'il  est  encore  rouge.  Le  pi-otoxiilc  de  cuivre  pn-pan''  par 
cette  méthode  »>st  toujours  mêlé  de  hi-oxide; 

2° On  produit  du  protoxidede  cuivre,  d’apri>s  MM.  Liebig  etWcrhler, 
en  r.alcinant  au  rouge,  dans  un  creuset  couvert,  un  mélange  de  carlioiiate 
de  soude  sec  et  de  protochlorure  de  cuivnî;  il  se  forme  du  chlorure  de 
sodium  que  l’on  enlève  par  les  lavages  et  du  protoxidede  cuivre  ; 

3'  On  prépare  encore  le  protoxide  de  cuivre  anhydre  et  cristallisé,  en 
faisant  bouillir  de  l’acétate  de  cuivre  avec  du  sucre,  qui  réagit  sur  le 
deutoxide  de  cuivre  et  le  réduit  à l’état  de  protoxide.  Le  tartratc  doul)le 
de  cuixTe  et  de  potasse  laisse  aussi  déposer  du  protoxide  de  cuivre , lors- 
qu’on le  fait  bouillir  avec  du  glucost;  ; 

h°  On  obtient  du  protoxide  de  cuivre  en  calcinant  5 parties  de  deu- 
toxide de  cuivre  avec  /i  j)arties  de  limaille  de  cuivre  ; 

5"  L’hydrate  de  protoxide  de  cuivre  se  prépare  en  décomposant  par  la 
potasse  le  protochlorure  de  cuivre. 

Le  protoxide  de  cuivre  se  rencontre  dans  la  nature;  on  lui  donne  le 
nom  d’oxiV/u/c  de  cuivre.  Il  est  d’un  rouge  cochenille,  et  quelquefois 
d’un  gris  métalloidc,  d’un  éclat  vitreux,  le  plus  souvent  opaque,  (luel- 
quefois  translucide  et  même  transparent.  Il  cristallise  sous  des  formes 
qui  dérivent  de  l’octaèdre  régulier.  Sa  densité  est  de  5,60.  On  le  trouve 
à Chessy  (Rhône)  et  dans  les  monts  Altaï. 

• DEUTOXIDE  DE  CUIVRE.  GuO. 

Proprlflÿ». 

Le  deutoxide  de  cuivre  est  brun  foncé  presque  noir  ; il  conden.se  fa- 
cilement l’humidiU:  de  l’air;  porté  à la  température  d’un  rouge  vif,  il  se 
décompose  partiellementet  se  transforme  en  oxide  de  cuivre  intermêxliaire. 

L’hydrogène  le  réduit  facilement  et  avec,  inc,andescence  par  une  faible 
élévation  de  tenq)érature. 

Chauffé  avec,  les  matières  organitiues , il  les  brûle  et  les  transforme 
complètement  en  acide  carbonique  et  en  eau  ; c’est  sur  cette  propriété 
qu’est  fondiie  l’analyse  élémentaire  des  matières  organiques. 

la;  bi-oxide  de  cuivre  colore  les  fondauLs  en  vert  ; on  utilise  cette  pro- 
priété dans  la  fabrication  des  verres  colorés. 

11  peut  se  conibinei’  par  voie  sèche  avec  les  alcalis,  et  former  une  masse 
bleue  ou  verte  , qui  est  décomposé*;  par  l’ean.  En  fondant  le  bi-oxide  de 
cuivre  dans  un  creuset  d’argent , avec  quatre  ou  cinq  fois  .son  poids  de 
poUisse,  abandonnant  la  masse  à un  refroidissement  lent,  et  la  traitant 
par  l’eau  qui  tlissout  la  potas.se,  M.  Betajuerel  a obtenu  des  tétraèdios 
de  bi-oxide  de  cuivre , doues  de  l’éclat  métallique. 

Le  deutoxide  de  cuivre  forme  avec  l’eau  un  hydrate  qui  a pour  for- 
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mule  : CuO,HO , et  que  l’oii  obtient  en  versant  un  excts  de  [lotassc  ou  de 
soude  causti(]uc  dans  un  sel  de  cuivre. 

Cet  hydrate  est  d’un  beau  bleu , trré  peu  stable  ; une  légère  ébullition 
suffit  pour  le  décom()i«or  et  le  transformer  en  oxide  brun  anhydre.  Il  se 
dis.sout  en  grande  <|uantité  dans  rammoniaque,  surtout  à la  faveur 
d’un  sel  ammoniacal,  et  particuliènanunt  du  carbonate  d’ammoniaque, 
en  produisatit  une  lùpicur  d’un  beau  bleu  que  l’oii  nomme  bleu  céleste. 

MM.  Maiaguti  et  Sarzeau  ont  obtenu  une  combinaison  définie  de  bi- 
oxide  de  cuivre,  d’ammoniaque  et  d’eau,  représeuU^  par  la  formule  CuO, 
(AzH’)2,4lIO,  eu  traitant  du  chromate  de  cuivre  basiijue  par  un  grand 
excès  d’ammoniaque.  Ce  composé  se  présente  sous  la  forme  de  longues 
aiguilles  prismatiques  bleues,  déliquescentes , qui  se  décomposent  faci- 
lement sous  l’inlluence  de  l’air  et  de  l’eau.  M.  Kane  a décrit  une  autre 
combinaison  d’oxide  de  cuivre  et  d’ammoniaque  qui  aurait  pour  formule  : 
(Cu0)’,(AzH5jS,6110. 

Les  dis.solutions  concentrées  et  froides  de  potasse  ou  de  soude  peu- 
vent dissoudre  l'hydrate  de  deutoxide  de  cuivre  ; elles  forment  une  li- 
queur bleue , qui  par  la  chaleur  se  décomjxise  et  laisse  déposer  de  l’oxide 
anhydre  . 

Preparailon. 

On  prépare  en  général  le  bi-oxide  de  cuivre  destiné  aux  analyses  or- 
ganiques , en  calcinant  l’azotate  de  cuivre;  il  est  alors  en  poudre  noire 
d’une  grande  ténuité.  On  le  forme  aussi , !•  en  grillant  dans  une  moufle 
de  la  tournure  ou  des  lames  de  cuivre  ; 2°  en  distillant  l’acétatc  de  cuivre 
et  en  chauffant  à l’air  le  résidu  de  cette  distillation. 

Le  deutoxide  de  cuivre  se  trouve  dans  la  nature  ; on  lui  donne  le  nom 
de  cuivre  oxidé  noir.  Il  se  présente  en  masses  grenues  noires,  tachant  les 
doigts.  Ce  minéral  n’est  jamais  très  abondant. 

OXIDE  DE  CUIVRE  IXTERMÉDI AIRE.  (Cu*0)*,CuO. 

Cet  oxide  a été  préparé  par  MM.  Favre  et  Maumené,  en  calcinant  au 
rouge  le  deutoxide  de  cuivre,  qui  perd  par  la  calcination  les  8/100  do 
son  poids.  , 

L’oxide  de  cuivre  intermédiaire  ne  forme  pas  de  sels  particuliers  ; 
traité  par  les  acides  , il  donne  des  mélanges  de  sels  de  protoxide  et  de 
deutoxide  de  cuivre. 

PEROXIDE  DE  CUIVRE,  CuO*. 

On  doit  la  découverte  de  <*1  oxide  à M.  Thénard  , qui  l’a  obtenu  en 
arrosant  d’eau  oxigénéc  l’hydrate  de  deutoxide  de  cuivre. 

Le  jieroxide  de  cuivre  est  d’un  brun  jaune,  très  |x:u  stable;  la  chaleur 
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de  l’eau  bouillante  suffit  ]x>ur  le  décomposer  ; les  acides  le  transforment 
en  sels  de  deutoxide  de  cuivre,  et  en  oxigène,  ou  eu  eau  oxigénée. 

ACIDE  CUIVniQUE  (1). 

On  ne  connaît  pas  encore  la  com])osition  de  l’acide  cuivrique  ; mais  il 
parait  certain  (|u’il  existe  une  combinaison  de  cuivre  cl  d’oxigène  ]»lus 
oxigénée  que  le  deutoxide  de  cuivre  , et  qui  jouit  de  la  propriété  de  se 
combiner  aux  alcalis  pour  former  des  sels. 

On  a obtenu  un  cuivralede  potasse,  en  chauffant  au  ronge  du  cuivre 
avec  un  mélange  de  potas.se  et  de  nitre,  ou  en  dissolvant  de  l’hydrate 
de  bi-oxide  de  cuivre  dans  un  hyp<jchlorite  alcidin. 

fa:  cuivrate  de  potasse  est  très  peu  stable  ; une  faible  chaleur  le  dé- 
compose en  potasse,  en  oxigène  et  en  bi-oxide  de  cuivre  qui  se  précipite 
à l’état  anhydre. 

IIYDRURE  DE  CUIVRE.  Cu’II. 

On  doit  la  découverte  de  ce  composé  remarquable  à M.  Wurtz,  qui  l’a 
obtenu  en  chauffant,  à une  température  do  70”,  une  dissolution  de  sul- 
fate de  cuivre  méléea  de  l’acide  hy]>ophosphoreux. 

L’hydrure  île  cuivre  est  hydrati;  ; il  a l’aspect  d’une  poudre  d’un  brun 
clair;  il  est  pt;u  stable  et  .se  décompo.st;  vers  60°  d’une  manière  brusque, 
en  dégageant  de  l’iiyilrogène,  et  lais.sanl  un  nisidu  de  cuivre  roélallicpie 
divisé  ; il  se  transfonne  à l’air  en  ]trotoxide  de  cuivre.  L’acide  chlorhy- 
drique la  décomposé  rapidement , produit  un  vif  dégagement  d’hydro- 
gène et  du  protochlorure  de  cuivm.  Il  s’enflamme  dans  le  chlore. 

AZOTURB  DE  CUIVRE.  Cu*ÀZ. 

D’après  M.  Schnetter,  on  obtient  un  azoture  de  cuivre  Cu'Az,  mélé  de 
bi-oxide,  en  soumettant  le  bi-oxide  de  cuivre  chauffé  à une  tempénittire 
de  265",  a un  courant  de  gaz  ammoniac  sec.  Pour  le  débarrasser  de 
l’oxide  de  cuivHî  qu’il  contient  toujours , il  faut  1e  laver  avec  de  l'am- 
moniaque  caustique  qui  dissout  l’oxide. 

Cet  a/.oture  de  cuivre  est  pulvérulent , amorphe , d’un  vert  foncé , dé- 
com|iosable  au  dessous  du  rouge;  avec  une  sorte  d'explosion,  attaquable 
par  l’acide  clihtrliydriquc  avt;c  lequel  il  forme  tlii  protoclilorure  de 
cuivre  et  du  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTOXIDE  DE  CUIVRE. 

Potwi.v!.  — Précipité  jaune-brun  d’hydrate  de  protoxide  de  cuivn;,  in- 
soluble dans  un  excès  de  réactif. 

Anmimiar/ue.  — Précipit»';  soluble,  dans  un  excès  d’ammoniaque.  Si  la 
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réaction  se  fait  à l'abri  de  l’air,  la  liqueur  est  incolore;  elle  devient 
bleue  par  le  contact  de  l'air. 

CavbuHOle  de  putasse  ou  de  soude.  — Prétâpité  jaune  de  carbonate  de 
protoxide  de  cuivre. 

C'yaiio ferrure  de  potassium.  — Précipité  [blanc  qui  devient  rapidement 
rouge-brun  au  contact  de  l’air. 

Sulflujdrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — PrécipiUi  brun. 

Les  sels  de  protuxide  de  cuivre  sont  peu  stables , et  se  changent  ra- 
pidement en  sels  de  deutoxide  de  cuivre,  en  absorbant  de  l'oxigène  ou 
en  abandonnant  du  cuivre  métallique.  Ces  sels  sont  ordinairement inco- 
loios  ou  légèrement  Jaunâtres.  Le  fer  et  le  zinc  les  décomposent  et  en  éli- 
minent du  cuivre  luétalliquo. 

CABACTÈRES  DES  SELS  DE  BI-OXIDE  DE  CUIVRE. 

Potasse  et  soude.  — Précipité  bleu  d’hydrate  de  bi-oxide  de  cuivTO,  in- 
soluble dans  un  excès  d’alcali.  Le  précipité  bleu  se  déshydrate  par  l’é- 
bullition et  devient  noir. 

Ammoniaque.  — Précipité  verdâtre,  soluble  dans  un  excès  d’ammonia- 
que et  donnant  immédiatement  une  liqueur  d’un  très  beau  bleu.  Cette 
dissolution  ammoniacale  est  précipitée,  au  bout  d’un  certain  temps,  par 
_ un  excès  de  potasse. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  bleu  de  carbonate  de  cuivre,  deve- 
nant noir  par  l’ébullition. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  verdâtre,  soluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Acide  oxalique.  — Précipité  blanc-verdâtre  d’oxalatcde  cuivre. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  rouge- brun  marron. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  jaune-vert. 

Tannin.  — Pn'*ipité  gris. 

Sulfhydrate  d’ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  l’ammo- 
niaque et  dans  un  excès  de  réactif. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir. 

lodure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

Chromate  de  potasse.  — Précipité  rouge-brun. 

Zinc.  — Précipité  de  cuivre  sous  la  forme  d’un  enduit  noir. 

Fer.  — Précipité  de  cuivre  avec  la  couleur  rouge  qui  lui  est  propre. 

I.6S  sels  de  deutoxide  de  cuivre  sont  bleus  ou  verts;  ils  sont  toujours 
verts  lorsqu’ils  contiennent  un  excès  d’acide  ; les  sels  insolubles  neutres 
sont  bleus  ; les  sous-sels  sont  verts  ou  bruns. 

I.,es  sels  de  cuivre  neutri's  rougissait  le  papier  de  tournesol  ; en  présence 
de  certaines  matières  organiipics , et  surtout  de  l’acide  tarlriquc , ils 
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ct-sscnl  d'étn;  piV-cipilos  par  la  potasse;  la  li(|ucnr  |)rcnd  une  très  belle 
teinte  bleue. 

Le  meilleur  réactif  pour  reconnaître  le  cuivre,  même  en  présence  des 
subsUinces  organi([ues,  e.st  le  cyanofeiTUre  de  potassium,  qui  forme  dans 
les  sels  de  cuivre  un  précipité  brun-rougeiitre.  On  peut  aussi,  pour  déceler 
la  piTOencc  de  traces  de  cuivre  dans  un  liquide,  préi'ipiter  la  dissolution 
par  une  lame  de  fer  ptjli  ipii  se  rw^ouvre  d'une  coucln^  de  cuivre  facile  ii 
reconnaître  à sa  couleur  rouge.  Lors<|ue  la  proportion  de  ce  niéUd  de- 
pose«*  sur  le  fer  est  trop  faible  pour  être  visible,  on  trempe  la  lame  ou  le 
fd  de  fer  dans  une  dissolution  de  sa'l  ammoniac,  et  on  l'expose  à la  flamme 
d'une  lampe  à l'alcool  qui  prend  alors  une  belle  coideur  verte  caracté- 
ri$ti((\ie. 

I^orsqu’on  mêle  un  sel  de  cuivre  avec  une  dissolution  étendue  d'acide 
phosphoreux,  ou  qu'on  y fait  passer  de  l’acide  sulfureux,  le  cuivre  se 
réduit  peu  a peu , et  se  sépare  en  |M“tites  paillethss  d’une  belle  couleur 
rouge. 

Tous  les  sels  de  cuivre  sont  vénéneux;  pour  combattre  leur  ac- 
tion sur  l’économie  animale,  on  emploie  la  limaille  de  fer  comme 
l'a  conseillé  M.  U.  Edwards,  qui  détermine  la  précipiUitiou  du  cuivre 
métallique. 

Pour  leconnaltre  le  cuivre  dans  les  cas  d'empoisonnement , on  doit 
calciner  les  matières  animales  saspectes  avec  de  l’acide  sulfurique,  re- 
prendn!  les  cendres  par  It^s  acides  sulfurique , azotiipie  ou  l’eau  régale,  et 
rechercher  la  pnisence  du  cuivre  dans  les  liqueurs  acides  au  moyen  des 
réactifs  ordinaires. 

Ce  que  nous  venons  de  dire  pour  le  cuivre  s’applique  à la  recherche  de 
tous  les  métaux  üx(?s , tels  ([ue  le  plomb  , l’étain , le  bismuth  , etc. 

DouRr  an  cuivrv. 

Le  réactif  que  l’on  emploie  ordinairement  dans  les  analyses  pour  pré- 
cipiter le  cuivre  de  ses  dissolutions,  est  la  potasse  : l’oxide  de  cuivre  se 
précipite  d’abord  à l’état  d’hydrate,  et  se  transforme  par  l’ébullition  en 
oxide  brun,  anhydre,  qui  e.st  lavé  à l’eau  bouillanb\  séché  et  pe.sé. 

Il  faut  avoir  le  soin  de  peser  le  bi-oxidc  de  cuivre  lorsqu’il  est  encore 
chaud  ; sans  celte  précantion,  il  condense  une  certaine  quantité  d’humi- 
dité qui  augmente  son  poids. 

On  dose  rarement  le  cuivre  à l’éUit  métallique  en  le  précipitaiit  de  ses 
dissolutions  par  une  lame  de  fer,  parce  qu’il  est  diflicile  d’empe’-cher  que, 
pendant  la  dessiccation,  une  partie  du  cuivre  ne  se  change  en  protoxide. 

Le  cuivre  est  .souvent  précipité  à l’étal  de  su'fure  par  l’acide  sulfliy- 
drique;  on  lave  alors  le  sulfure  avec,  de  l'eau  contenant  de  l’acide  sulf- 
hydriqm;,  jKiur  éviter  s.»  .sulfatisation  ; on  le  redissout  dans  l’acide  azoti- 
que et  l’on  précipite  l’oxido  de  cuivR*  par  la  potasse. 
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En  parlant  de  l’analyse  des  alliages  de  cuivre , nous  ferons  connaître 
un  nouveau  mode  de  dosage  de  ce  métal , par  voie  humide. 

PROTOentORURE  DE  CUIVRE.  Cu’Cl. 

ProprMié». 

Le  protochlorure  de  cuivTO  est  blanc  ; il  est  fusible  au-dessous  de  la 
chaleur  rouge  ; chauffé  au  contact  de  l’air,  il  répand  des  vapeurs  abon- 
dantes et  se  volatilise. 

Il  est  .à  peu  près  insoluble  dans  l’eau;  l’acide  chlorhydrit}ue  le  dissout, 
en  formant  une  liciueur  légèrement  colorée  en  brun,  qui,  par  le  refroidis- 
sement, lais.s<;  dé[)oser  des  cristaux  tétraédriques  blancs.  La  dissolution 
du  protochlorure  de  cuivre  dans  l’acide  chlorhydrique  est  précipitée  par 
l’eau,  qui  en  .sépare  une  poudre  blanche  pesante,  consistant  en  proto- 
chlorure de  cuivre. 

L’acide  azotique  le  dissout  en  le  décomposant. 

La  potasse  et  la  soude  en  précipitent  de  l’hydrate  de  protoxidc  de  cui- 
vre de  couleur  jaune. 

L’ammoniaque  le  dissout  facilement;  la  dissolution  est  incolore  lors- 
qu’elle a été  faite  à l’abri  de  l’air,  elle  devient  bleue  par  le  contact  de 
l’oxigène,  et  peut  servir  à constater  la  présence  d’une  tiès  petite  quan- 
tité de  ce  gaz.  On  emploie  quelquefois  la  dissolution  de  protochlorure  do 
cuivre  dans  l’ammoniaque  comme  liquide  eudiométriquo,  dans  l'analyse 
de  l’air  ou  d'un  mélange  gazeux  contenant  de  l’oxigène. 

La  dissolution  de  protochlorure  de  cuivre  dans  l’acide  chlorhydrique 
est  un  désoxidant  aussi  énergique  que  le  protochlorure  d’étain.  Elle  ver- 
dit à l’air,  et  se  change  en  dcutochlorurc.  Elle  précipite  l’or  de  ses  dis- 
solutions. 

Pr^fwrailon. 

On  obtient  le  protoclilorure  de  cuivre  ; 1“  En  faisant  passer  du  chlore 
sur  du  cuivre  en  excès  porté  au  rouge  ; 2“  en  chauffant  du  cuivre  avec  du 
bichlorure  de  mercure  ; 3°  en  attaquant  à chaud  du  cuivre  par  de  l’acide 
chlorhydrique  ; 4“  en  traitant  du  deutochlorure  de  cuivre  par  du  cuivre, 
et  en  précipitant  la  dissolution  par  l’eau  ; 5°  en  décomposant  du  bichlo- 
rure de  cuivre  par  une  dissolution  concentrée  et  légèrement  acide  de  pro- 
tochlorure d’étain  ; il  se  forme  alors  un  pHn-ipité  blanc , facile  à laver, 
qu’on  peut  obtenir  cristallisé  en  tétraèdres  incolores,  en  le  dissolvant  à 
l’abri  do  l’air  dans  l’acide  chlorhydrique,  et  en  abandonnant  la  dissolution 
au  refroidissement. 

DEUTOCHLORURE  DE  CUIVRE.  CuCl. 

Ce  corps  est  d’un  brun  jaunâtre  lorsipi’il  est  anhydre;  rhauffé  à une 
tcmixirature  qui  dépasse  200”,  il  dégage  du  chlore,,  et  se  transforme  en 
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protoclilorure.  U est  di'iiquesct'iit  fit  solulile  dans  l’alcool  : il  donne  a ce 
li(]uidfi  la  propriété  de  brûler  en  vert. 

Sa  dis.solutiüii  dans  l’eau  est  bleue  ()uand  elle  est  étendue  , et  verte 
lorsqu’elle  est  concentrée  : elle  abandonne  par  l’évaporation  des  prismes 
verts  allongés. 

Le  chlorure  de  cuivre  anhydre  absorbe  3 équivalents  de  gaz  ammo- 
niac, se  boui-soulle,  et  donne  un  composé  bleu. 

On  le  prépare  : 1"  En  chauffant  du  cuivre  dans  un  excès  de  chlore.  Le 
chlore  a une  telle  aflinité  )>our  le  cuivre,  qu’un  fil  de  ce  métal  brûle  avec 
un  vif  éclat,  lors<iu’après  l’avoir  lég»:renient  chauffé,  on  le  iwrte  dans  un 
flacon  de  chlore;  2"  en  dissolvant  le  cuivre  dans  un  e.\c<!s  d’eau  régale, 
et  évaporant  la  li(|ueur  à sec  ; 3“  eu  tlissolvaut  le  bi-oxide  de  cuivre  dans 
l’acide  chlorhydrique;  en  précipitant  le  sulfate  de  cuivre  par  le  chlo- 
rure de  calcium , et  en  ajoutant  dans  la  liqueur  de  l'alcool  qui  précipite 
le  sulfate  de  chaux  et  dis.sout  le  chlorure  de  cuivxe. 

Le  bichlorure  de  cuivre  forme  eu  s’unissant  au  bi-oxide  de  cuivre  les 
oxichlorures  suivants  : 

1*  CuCl,2CuO  ; 

2"  CuCl,3CuO; 

3"  CuCl,ÛCuO. 

L’oxichlorure  CuC1,(CuO)3,ûHü  , i>eul  être  obtenu  en  précipitant  une 
dissolution  de  bi<ddorure  de  cuivre  avec  la  quaiilitc  de  potasse  indi(}uee 
par  l’équation  suivante  ; ûCuCl  -J-  3K0  = 3KC1  CuCl,3CuO. 

Le  préciiàté  vert  qui  se  protluit  <le  la  sorte  est  identique,  quant  à la 
composition,  avec  un  minéral  d'un  vert  très  riche  qu’on  trouve  au  Chili 
et  au  Pérou  cristallisti  en  prismes  droits  rliomboé'driques,  et  avec  la  ma- 
tière connue  en  («inture  sous  le  nom  de  vert  de  Brunswick. 

On  prépare  en  grand  le  vert  de  Brunswick  en  mouillant  de  la  tour- 
nure de  cuivre  avec  de  l’acidechlorhydrique,  ou  avec  une  dissolution  de 
sel  ammoniac,  et  abandonnant  le  mélange  au  contact  de  l’air;  il  .se  forme 
à la  surface  du  cuivre  une  cx)uche  d’oxichlorure  qu’on  en  détache  avec 
de  l’eau  et  qu’on  sèche  ensuite  à une  douce  chaleur. 

CnLORlîRES  DE  CUIVRE  AMMOMACALX. 

Le  prolochlorurc  de  cuivre  sc  combine  avec  l’ammoniaque , et  proiluit 
un  corps  incolore , bhmissant  à l’air,  dont  la  composition  n’a  pas  encore 
été  déterminée. 

Lors(|u’on  fait  passer  un  courant  d’ammoniaque  dans  une  dissolution 
bouillante  de  bichlorure  de  cuivre,  il  se  déiw.separ  le  refroidissement,  de 
p<'tits  octaiilres  bien  définis,  ou  des  jirismes  carrés  à sommets  pyrami- 
daux d’une  couleur  bleue  foncée;  ces  cristaux  ont  été  analysés  par 
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M.  Kane,  ot  ont  pour  composition  (AzH3)i,CuCl,I10.  A 150"  ce  composé 
SC  déshytlrate , perd  en  même  temps  une  partie  de  sou  ammoniaque  et  sc 
transforme  en  AzIP,CuCl. 

FLLORURE  DE  CUIVRE.  CuFl. 

Ce  corps  est  d’un  blanc  verdâtre  ; il  est  peu  soluble  dans  l’eau  ; on  l’ob- 
tient par  double  décomposition , en  précipitant  un  sel  de  cuivre  par  du 
fluorure  de  potassium. 

PROTOSULFCRE  DE  CUIVRE.  Cu*S. 

Le  protosulfure  de  cuivre  conospond  au  protoxide;  ce  coiqis  est  d’un 
gris  noirâtre,  faiblement  métallique;  il  est  plus  fusible  que  le  cuivre,  et 
inaltérable  par  la  chaleur.  Il  se  grille  facilement,  et  se  change  en  sulfate 
do  euivre , qui , par  une  plus  forte  chaleur , se  transforme  en  deutoxide 
de  enivre.  Il  est  inattaciuable  j«r  l’acide  chlorhydrique,  et  se  dissout  dans 
l’acide  azotique  et  l’eau  régale , mais  moins  facilement  que  le  cuivre.  Le 
jjrotosulfure  de  cuivre  n’est  pas  décorajxisé  par  l’hydrogène.  Le  charbon 
ne  le  réduit  que  très  lentement;  il  est  déconqKisé  incomplètement  sous 
l’influence  de  la  chaleur  par  le  fer,  l’étain  et  rantimoine. 

Les  oxides  de  cuivre,  chauffés  avec  le  protosulfure  de  cuivre  à une 
chaleur  rouge  , donnent  de  l’acide  sulfureux  et  du  cuivre  métalliijue. 

Le  sulfuiv  de  cuivre  est  décomposé  en  partie  par  les  alcalis  caustiques 
en  fusion,  qui  en  séparent  du  cuivre  métallique  : les  carbonates  alcalins 
sont  sans  action  sur  ce  sulfure. 

Le  nitre  attaque  vivement  le  protosulfure  de  cuivre  à la  temptirature 
du  rouge  naissant. 

Le  sulfure  et  le  sulfate  de  cuivre  agisstmt  l’un  sur  l’autre  à une  tempé- 
rature peu  élevée , et  donnent  de  l’acide  sulfureux  et  du  cuivre  métal- 
lique : Cu*S  -j-  Cuü.SO’  = 2SO^  -j-  Cu’. 

Le  sulfure  de  cuivre  se  combine  avec  d’autres  sulfures  pour  former  des 
sulfures  doubles. 

Ou  prépare  facilement  le  protosulfure  de  cuivTe  en  chauffant  un  mé- 
lange de  3 parties  de  soufre  et  de  8 parties  de  tournure  de  cuivre  ; ces 
deux  cori»  s’unissent  avec  dégagement  de  chaleur  et  de  lumière.  La 
masse  que  l’on  obtient  d’abord  ii’est  pas  du  protosulfure  pur,  elle  con- 
tient toujours  du  cuivre  en  excès  ; il  faut  la  chautïer  une  seconde  fois 
avec  un  excès  de  soufre. 

D’après  M.  Brunner,  le  bisulfure  de  cuivre  hydraté  chauffé  au  rouge 
dans  un  courant  d’hydrogène , laisse  pour  résidu  du  protosulfure  de 
cuivre  Cu%  [larfaitement  pur,  qui  peut  servir  à doser  le  cuivre  dans  les 
analyses. 
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BUI  nalarti. 

Lu protosull'urc  du  cuivre  existe  dans  la  nature;  il  est  d’uii  gris  noir, 
doué  d’un  faible  éclat  niétairuiue;  sa  [loussiùre  est  noire  ; il  est  lendmet 
se  laisse  e/mper  au  couteau.  Sa  forme  principale  est  riicxaj'di’e  régulier. 
Sa  densité  est  environ  de  5,0.  Il  est  très  fusible;  on  peut  le  fondre  à la 
llainnie  d'une  bougie;  il  se  grille  assez  facilement.  Il  contient  ordinaire- 
ment une  petite  quantité  de  .sulfure  de  fer  et  du  .sulfure  d’argent  : c’est 
un  des  minerais  de  cuivre  les  plus  riches;  il  se  trouve  en  Sibérie,  en 
Suède,  en  Saxe , surtout  dans  hs  Cornouailles. 

CUIVRE  pyRiTEUx.  l’c’S®,Cu*S, 

Ce  minéral  est  assez  répandu  dans  la  nature  ; il  fournit  la  majeure  par- 
tie du  cuivre  du  commerce.  11  forme  des  fdons  pui.ssants  dans  les  terrains 
primitifs  et  dans  les  tenains  de  transition  La?  cuivre  pjriteux  est  con- 
sidéré généralement  comme  une  combinaison  à équivalents  égaux  de 
scsquisulfurc  de  fer  et  de  protosulfure  de  cuivre. 

Il  est  d’un  Jaune  de  laiton  très  éclatant;  sa  cassure  est  souvent  irisr’e. 
Il  cristallise  sous  la  forme  de  tétraèdres  tronqués,  qui  ont  une  grande 
analogie  avec  l’octacHlre  régulier.  Sa  densité  est  de  4,169  ; il  se  fond  plus 
facilement  que  le  sulfure  simple,  et  donne  un  globule  rouge-grisâtre  cas- 
sant et  magnétique.  Il  est  inattaquable  par  l’acide  cblorbvdrique,  mais 
soluble  dans  l’acide  azotique  et  l’eau  régale. 

Chauffé  fortementen  vase  clos,  il  perd  une  certaine  quantité  de  soufre, 
et  prend  une  teinte  d’un  jaune  bronze. 

Loi'squ’on  chauffe  au  contact  de  l’air  le  cuivre  pyriteux , il  se  trans- 
forme en  sulfates  ; par  une  plus  forte  temp«':rature , il  dégage  de  l’acide 
sulfureux,  et  donne  des  oxides  de  cuivre  et  de  fer. 

LecuivTe  pjTiteux  ressemble  beaucoup  au  bisulfure  de  fer  (pyrite);  on 
l’en  distingue  cependant  par  sa  teinte  qui  est  plus  verdâtre , parce  qu’il 
se  laisse  entamer  par  le  couteau,  et  qu’il  fait  difticilement  feu  au  briquet. 

En  dissolvant  le  cuivre  pyriteux  dans  l'acide  azotique,  on  obtidnt  une 
dissolution  dans  laquelle  on  constate  les  caractères  des  sels  de  cuivre  et 
des  sels  de  fer.  la?  cuivre  pyriteux  est  souvent  aecaimpagné  d’auli’es  mi- 
nerais de  cuivre , de  plomb,  de  fer  et  do  zinc  sulfuré,  etc.  Il  est  souvent 
aurifère. 

CUIVRE  PAXACniî. 

On  désigne  sous  le  nom  de  cuivre  panaché  plusieurs  minéraux  qui  sont 
comixjsés,  comme  le  cuivre  pyriteux,  de  cuivre,  de  fer  et  de  soufre,  mais 
dans  des  proportions  différentes. 
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Ces  minéraux  sont  d’un  jauno  de  bronze  intermédiaire  entre  le  jaune 
de  la  pvrite  de  fer,  et  celui  du  cuivre  pyriteux;  ils  présentent  souvent  à 
leur  surface  toutes  les  couleurs  de  l’iris.  Ils  sont  en  général  amorphes, 
mais  quelquefois  aussi  cfisUdlisés  en  cubes  ou  en  octaèdres.  Leur  densité 
est  de  6,98. 

Ils  se  fondent  facilement  en  vase  clos  sans  rien  perdre  de  leur  poids  ; 
les  sulfures  qui  les  constituent , se  trouvent  donc  au  minimum  de  sulfu- 
ration. 

Le  cuivre  panaché  contient  environ  61,07  de  cuivre. 

CurvRE  GRIS. 

On  comprend  sous  la  dénomination  de  cuivre  gris  un  grand  nombre 
d’espèces  minérales,  dont  quelques  unes  seulement  sont  bien  connues. 

Ces  corps  doivent  être  considérés  comme  des  combinaisons  de  di- 
vers sulfures,  et  souvent  comme  des  arséniosulfures  ou  des  wüimoimsul- 
fures. 

On  les  divise  en  général  en  trois  groupes  : 

1“  Ceux  qui  renferment  beaucoup  d’arsenic; 

2"  Ceux  qui  renferment  beaucoup  d’antimoine  sans  plomb, 

3°Ceux  qui  renferment  à la  fois  de  rantimoincetdu  plomb. 

Le  cuivre  gris  est  un  minerai  fort  important  qui  contient  60  à 50  p. 
100  de  cuivre  et  quelquefois  jusiiu’à  17  p.  100  d’argent. 

BISULFURE  DE  CUIVRE.  CuS. 

Ce  sulfure  correspond  au  deutoxide  de  cuivre  ; on  l’obtient  en  préci- 
pitant un  sel  de  deutoxide  de  cuivre  par  l’acide  sulfliydrique , ou  par  un 
sulfure  soluble. 

11  est  noir,  insoluble  dans  l’eau  et  dans  les  sulfures  alcalins;  il  s’altère 
facilement  à l’air,  et  se  transforme  en  sulfatede  cuivre;  aussi,  dans  les 
analyses , lors<iu’on  précipite  le  cuivre  à l’état  de  sulfure , doit-on  avoir 
la  précaution  de  laver  ce  composé  avec  de  l’eau  chargée  d’acide  sulfliy- 
drique,  jvour  précipiter  le  sulfate  de  cuivre  qui  tendrait  à se  former  par 
la  sulfatisation  à l’air  du  sulfure. 

Lorsqu’on  précipite  un  sel  de  cuivre  par  des  sulfures  alcalins  qui  con- 
tiennent deux , trois  ou  cinq  équivalents  de  soufre , on  obtient  des  pré- 
cipités de  sulfure  de  cui>Te  (pii  contiennent  autant  d’équivalents  de 
soufre  qu’il  s’en  trouvait  dans  le  sulfure  alcalin  ; ces  polysulfuros  de 
cuivre  sont  à j)cine  connus. 

Le  sulfure  de  cuivre  produit  avec  l’oxide  de  cuivre  plusieurs  oxi-sul- 
fures.  Le  composé  (CuS)*,CuO,HO  se  forme  lorsqu’on  verse  un  sulfure  so- 
luble dans  une  dissolution  bouillante  d’azotate  de  cuivre  très  ammo- 
niacale (Pelonzc). 
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piiosriiiinus  di;  ciiivnK. 

I.oi-s<iu’mi  pi'ojplte  du  pliospliore  sur  de  la  tounuurc  de  cuivre  portée  au 
rouge,  ce  métal  se  fond  eu  absorliant  20  p.  100  environ  de  son  poids 
de  pliosphon’. 

La  masse  qui  en  résulte  est  d'un  gris  métallique  , cassante,  dure,  plus 
fusible  (]ue  le  cuivre.  Exposée  à une  température  blanche , elle  conserve 
encore  7 à 8 p.  100  de  phosphore. 

-M.  H.  Rose  a signalé  l’existena?  d’un  pbosphure  de  cuivre  Cu’Pli, 
qu'il  a obtenu  en  faisant  pa.sser,  à une  température  |)cu  élevtie,  un  courant 
d’hydrogène  sur  le  phosphate  de  cuivre  neutre  : ce  phosphure  est  celui 
qui  contient  le  plus  de  phosphore. 

L’hydrogène  phosphore  forme  dans  les  sels  de  cuivre  et  particulière- 
ment dans  le  sulfate,  un  précipité  noir  do  phosphure  de  cuivre,  qui 
prend , quand  on  le  chauffe,  la  couleur  rouge  du  cuivre. 

ARSÉMÜRE  UE  CUIVRE. 

Le  cuivre  divis<;,  chauffé  au  rouge  sombre  avec  de  l’acide  arstinieux 
et  du  charbon , ou  exposr:  dans  un  tul>e  do  verre  à l'action  de  la  vapeur 
d’arsenic,  absorbe  une  jwtite  quantiU;  de  ce  corps,  et  proiluit  un  iusi';- 
niure  blanc,  dur,  ca.ssant  et  plus  fusible  que  le  cuivre.  Cet  arséniure  se 
forme  encore  quand  on  fait  passer  de  l’hydrogime  ar.M'iiié  sur  du  cuivre 
chaulTé  au  rouge.  La  plus  petite  quantité  d'arsenic  .suflit  pour  blanchir 
le  cuivre  et  le  rendre  ca.ssant. 

On  n'est  pas  parvenu  à combiner  l’arsenic  en  proportions  définies  avec 
le  cuivre. 

AZOTATE  DE  DKÜTOXIDE  DE  CUIVRE,  CuO,AzO*,4IIO. 

L’azotate  de  deutoxidc  de  cuivre  est  bleu,  délicjucseent  et  soluble  dans 
l’alcool  ; il  se  décompose  par  la  chaleur,  et  donne  d’abord  de  l’azotate  lié 
cuivre  basique  qui  est  vert  et  à peine  soluble  dans  l’eau;  une  plus  forte 
chaleur  le  transforme  en  deutoxide  de  cuivre. 

Il  est  réduit  facilement,  et  quelquefois  avec  explosion,  par  le  charbon. 

Il  agit  vivement  sur  l’étain  sous  l’iiilluence  d’une  faible  chaleur.  Si  l’on 
enveloppe  de  l’azotate  de  cuivre  avec  une  feuille  d’étain,  ce  métal  s’oxido 
avec  ignition  cl  se  transforme  en  acide  stannique,  lorsqu’on  frappe  le  mé- 
lange avec  un  marteau  , sur  uii  tas  d’acier. 

On  prépare  l'azotate  de  cuivre  eu  attaquant  le  cuivre  par  l’acide  azo- 
tique étendu  d’eau  : 3Cu  + /iAzO‘^=3CuO,AzO^+  AzO’. 

L’azotate  de  cuivre  anhydre  n’est  pas  connu  : ce  sel  contient  ordinaiiu- 
ment  U équivalents  d’eau,  et  cristallise  en  [irisracs  d’un  bleu  foncé.  Uuel- 
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qupfois  les  cristaux  sont  d’un  bleu  plus  clair,  et  contiennent  C équivatenls 
d’eau. 

D’après  M.  Gerliardt,  le  sous-azotate  de  cuivre  (CuO)*,.\zO'‘,  contient 
toujours  3 équivalents  d’eau , soit  (pi’on  le  prépare  en  décomposant  l’a- 
zotate neutre  par  ta  chaleur,  soit  en  précipitant  le  sel  neutre  par  l’am- 
moniaque. 

Le  sous-azotate  de  cuivre,  mis  en  digestion,  pendant  quelques  mi- 
nutes , avec  de  l’ammoniaque  caustique , se  trouve  diH;omposé  ; il  se  pro- 
duit de  l’azotate  de  cuivre  ammoniacal  et  un  précipité  d’hydrate  de 
cuivre  d’un  bleu  d’azur.  Cet  hydrate  retient  quelques  traces  d’ammo- 
niaque qu'il  perd  à 130“  en  devenant  vert;  il  a alors  pour  formule  : 
CuO,HO. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  gaz  ammoniac  dans  une  dissolution 
très  concentrée  d’azotate  de  cuivre,  on  obtient,  par  l’évaporation  ou  le 
refroidissement  de  la  dissolution , des  cristaux  d’un  bleu  d’azur  qu’on 
doit  considérer,  selon  M.  Kane,  comme  formés  d’amidure  de  enivre  et 
d’azntate  d’ammoniaque  ; CuAzH\AzH^,HO,AzO\  On  avait  cru  , avant 
les  expériences  de  M.  Kane,  que  ces  cristaux  étaient  composés  d’oxide  de 
cuivre  ammoniacal  et  d’azotate  d’ammonia(|ue. 

Ce  s(!l  est  soluble  dans  l’eau , et  cristallise  par  évaporation  de  la  li- 
queur sans  avoir  éprouvé  d’altération. 

SULFATE  DE  PROTOXIDE  DE  CUIVRE.  Cu’0,S0*. 

Lorsqu’on  attaque  le  cuivre  par  de  l’acide  sulfuri([ue  concentré,  il  se 
forme  une  poudre  brune  (jui  est  considérée  paniuelques  chimistes  comme 
du  sulfate  de  protoxide  de  cuivre. 

Cette  poudre,  lavé*e  et  séchée  rapidement,  se  dissout  dans  l’acide  azoti- 
que , en  produisant  un  dégagement  de  vapeurs  rutilantes  ; elle  se  dédou- 
ble facilement  en  cuivre  et  en  sulfate  de  dentoxide  de  cuivre  : Cu'0,S0^  = 
Cu  -|-  CuOjSOb 

Le  sulfate  de  cuivre  du  commerce  contient  quelquefois  une  petite  quan- 
tité de  sulfate  de  protoxide  de  cuivre. 

SULFATE  DE  lîI-OXlDE  DE  CUIVRE.  CuO,SO*,5IIO. 

Le  sulfate  de  bi-oxidc  de  cuivre  est  le  plus  important  des  sels  de 
cuivré;  on  lui  donne  souvent , dans  le  commerce,  les  noms  de  vitriol 
bleu,  couperose  bleue. 

Ce  sel  est  d’un  très  beau  bleu;  il  cristallise  en  parallélipipèdes  obli- 
(pies,  contenant  5 équivalents  d'eau  ; sa  densité  est  de  2,19;  il  se  di.s- 
sout  dans  h p.  d’eau  froide,  et  dans  2 p,  d'eau  bouillante;  sa  dissolution 
est  bleue;  il  est  complètement  insoluble  dans  l’alcool.  Exposé  à l’air  sec, 
il  s’efneuril , jierd  2 équivaleiiLs  d’eau  et  devient  opaipie;  à 100",  il  ne 
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relient  plus  qu’un  seul  iHiuivalent  d’eau  ; vers  200’,  il  se  transforme  en 
une  poudre  pres<|ue  blanche , qui  est  du  sulfate  de  cuivre  anliydn*;  cette 
poudre  redevient  bleue,  et  se  redissout  loi-squ’on  la  met  eu  contact  avec 
l’eau  ; le  sulfate  de  cuivre,  porté  à une  teinpératur»!  élevt't; , se  décompose 
complètement  et  laisse  un  résidu  de  deuloxide  de  cuivre. 

Le  sulfate  de  cuivre  hydraté  peut  se  combiner  en  toutes  proiairtions 
avec  les  sulfates  de  cobalt,  do  nickel  et  de  zinc. 

Lors<|u’on  mêle  à une  dissolution  de  sulfate  de  cuivre  un  grand  excès 
de  sulfate  de  fer,  on  en  stipare,  par  l’évaporation  et  le  refroidissement, 
des  parallélipii)ètlesobli(|ues  d’un  sulfate  double,  dans  lequel  le  sulfate  de 
cuivre,  au  lieu  de  contenir  5 équivalents  d’eau,  en  renferme  7 comme  le 
sulfate  de  fer  même.  Réciproquement , les  cristaux  formés  par  un  mé- 
lange de  ces  deux  sels,  dans  lequel  le  sulfate  de  cuivre  est  en  exd?s,  con- 
tiennent, comme  le  sulfate  de  cuivre  à l’état  de  liberté,  5 équivalents 
d’eau. 

Le  sulfate  de  cuivTC  anhydre  absorbe  le  gaz  ammoniac  sec,  et  forme  le 
compost;  suivant:  (CuO,SO‘)*,(.\zH’)'.  Dissous  dans  l’ammoniaque  liquide, 
le  sulfate  de  cuivre  forme  des  cristaux  qui  ont  i)our  formule  : 000,80", 
(AzHJ)î,H0. 

Ce  composé  perd  un  équivalent  d’eau  et  un  équivalent  d’anmioniaque, 
à 150“.  A une  température  plus  élevée,  il  se  di'fompose  complètement  ; 
il  se  dégage  de  l’ammoniatjue  et  du  sullite  d’ammoniaque;  le  résidu 
parait  formé  de  sulfates  de  bi-oxide  et  de  protoxide  de  cuivTC. 

Préparation. 

On  prépare  le  sulfate  de  cuivre  : 

1“  En  grillant  les  pyrites  de  cuivTe  et  en  les  traitant  ensuite  par  l’eau 
pour  dissoudre  le  sulfate  de  cuivre  formé  ; dans  ce  cas  le  sulfate  de  cui- 
vre contient  presque  toujours  des  sulfates  de  fer  et  de  zinc  ; 

2”  En  arrosant  du  cuivre  avec  de  l’acide  sulfurique  faible,  et  laissant 
le  métal  se  sulfatiser  au  contact  de  l’air; 

3“  En  faisant  chauffer  du  cuivTe  avec  l’acide  sulfurique  concentré  : 
2S0>,H0  + Cu  = 2H0  + CuO,sœ  + SCF’, 

En  décomposant  le  sulfate  d’argent  par  du  cuivre,  dans  l’opération 
de  l’affinage. 

luin. 

Le  sulfate  de  cuivTC  est  employé  en  médecine , comme  léger  escarro- 
lique;  il  sert  aussi  à chauler  les  biré,  en  détruisant  un  champignon  par- 
ticulier, Inredo , ijui  se  develop^x;  dans  les  grains.  Il  seit  a pri'paixi  les 
sels  de  cuivre  insolubles  qui  s’obtiennent  ],ar  double  décomposition. 

On  l’emploie  dans  la  teinture  en  noir,  et  dans  la  préparation  de  l’encre. 
La  galvanoplastie  en  fait  maintenant  une  consommation  iissez  imiwr- 
tante. 
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Le  sull'ulu  lie  cuivre  sert  dans  la  préparation  du  magistrai  jx)ur  le 
traitement  des  mines  d’argent,  dans  le  procédé  d’amalgamation  amé- 
ricaine. 

Ce  sel , privé  par  la  chaleur  de  son  eau  de  cristallisation , peut  être 
employé  pour  concentrer  l’alcool;  on  le  mêle  en  poudre  fine  avec  ce 
liquide,  et  on  distille  le  mélange  api-ès  quelques  heures  de  contact  ; l’eau 
est  retenue  par  le  sulfate  de  cuivre. 

La  plus  grande  partie  du  sulfate  de  cuivre  qu’on  trouve  dans  le  com- 
merce provient  de  l’affinage  de  l’argent. 

SOUS-SULFATES  DE  CUIVRE. 

L’acide  sulfurique  forme,  avec  l’oxide  de  cuivre,  trois  sels  basiques  qui 
ont  pour  formules  : 

(CuO)’,SO>; 

(Cu0)<,S03; 

(CuO)S,SO». 

I.a)  sulfate  tribasique  (CuO)’,SO»,  contient  toujours,  d’après  M.  D.  Smith, 
2 équivalents  d’eau.  Il  se  présente  en  poudre  d’un  vert  pâle  qu’on  peut 
obtenir  : 1*  en  faisant  bouillir  du  sulfate  de  cuivre  en  léger  excès  avec  de 
l'oxide  de  cuivre;  2°  en  traitant  une  dissolution  de  sulfate  de  cuivre  par 
une  quantité  de  potasse  ou  d’oxide  de  zinc  insuffisante  pour  décomposer 
entièrement  ce  sel  : 

3(CnO,SOl)  -f  2KO  <=  2(KO,SO»)  + (CuO)»,SO>.  ' 

3(CiiO,SO>)  + 2ZnO  •=  2(ZnO,SOS)  + (CuO)’,SO*. 

Le  sulfate  quadribasique  (CuO)*,SO^,âHO,  peut  être  préparé  en  mêlant 
à froid  une  dissolution  de  sulfate  de  cuivre  neutre  avec  l'hydrate  d’oxide 
de  cuivre  bien  lavé,  ou  en  décomposant,  par  une  ébullition  prolongée,  le 
sulfate  de  cuivre  ammoniacal.  G:  sel  basique  perd  un  équivalent  d’eau 
lorsqu’on  le  chauffe  de  215  à 2â0*. 

Le  précipité  d’un  bleu  pâle  qui  se  forme  lorsqu’on  précipite  une  disso- 
lution étendue  de  sulfate  de  cuivre  par  une  dissolution  également  très 
faible  de  potasse  caustique,  de  manière  à ce  que  la  liqueur  manifeste  une 
réaction  à peine  alcaline,  constitue  un  troisième  degré  d’hydratation  du 
sulfate  de  cuivre  quadribasique  : (Cu0)*,S0’,5H0. 

Le  sulfate  de  cuivre  quadribasique  hydraté  a été  trouvé  au  Mexique  et 
en  Islande. 

D’après  M.  D.  Smith  , en  précipitant  du  sulfate  de  cuivre  par  de  la  |x>- 
tasse  causti(iue  en  léger  exct's,  en  présence  d’une  proportion  d’eau  con- 
sidérable, on  peut  obtiîitir  un  sulfate  de  cuivre  ^lentahasique  : (CuO)’, 
Sœ..5H0. 

11.  3.5 
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Sl’I.FATB  DOl'llU!  DE  Cl’IVnU  ET  DE  POTASSE. 

Oii  forme  ce  sel  double  en  concentriuit  une  dissfdution  qui  contient 
des  équivalents  égaux  de  sulfate  de  potasse  et  de  sulfate  de  cuivre;  il 
cristallise  avec  la  plus  grande  facilité  en  gros  prismes  rhomboïdaux  d’un 
bleu  j»àle,  qui  ont  pour  formule  : (CuO,SO*),(KO,SO’),7HO.  (M.  Pierre.) 

SULFATE  DOUBLE  DE  CLIVEE  ET  D’aM.VOMAQUE. 

On  prépare  ce  sel  comme  le  préaklenl;  il  a pour  formule  : (CuOiSO*), 
(AzH»,HO,Sœ),7HO. 

SULFITE  DE  PBOTOXIDE  DE  ÇUIVBE.  Cu’O.SO’. 

Ce  sel  s’obtient  en  versant  de  l’acide  sulfureux  sur  de  lliydrote  de 
deutoxide  de  cuivre;  il  se  forme  du  sulfate  de  deutoxidc  de  cuivre  qui 
eiiti'e  en  dissolution,  et  une  poudre  rouge  et  cristalline  qui  est  du  sulfite 
de  protoxide  de  cuivre. 

Ou  peut  préparer  aussi  le  sulfile  de  protoxide  de  cuivre,  en  précipitant 
du  sulfate  de  cuivre  par  du  sulfite  de  potasse  ou  de  soude. 

Ce  sel  est  insoluble  dans  l’eau,  et  présente  tous  les  caractères  des  sul- 
fites et  des  sels  de  cuivre  au  minimum. 

CARBONATES  DE  CUIVRE. 

L’acide  carbonique  et  l’oxide  de  cuivre  se  combinent  en  plusieurs  pro- 
portions. 

CARBONATE  DE  CUIVRE  BIBABIQUE.  (CuO)*,CO’‘,2HO. 

On  obtient  ce  sel  en  précipitant  à froid  uu  sel  de  cuivre  par  un  car- 
bonate alcalin.  Il  se  présente  avec  l’aspect  d’une  poudre  bleuàtie,  volu- 
mineuse, qui  devient  grenue  et  prend  une  couleur  verte  lorsqu'on 
chauffe  légèrement  l’eau  qui  la  tient  en  suspension  ; elle  perd  alore  un 
équivalent  d’eau,  d’après  M.  Brunner,  sans  dégager  d’acide  carbonique, 
et  se  transforme  eu  (CuO)*,CO^,HO. 

Par  ébullition  prolongée  ce  sel  perd  son  acide  carbonique , et  laisse 
pour  résidu  de  l’oxide  de  cuivre  brun,  anhydre,  CuO. 

Le  carbonate  de  cuivre  bibasique  monohydraté  est  employé  dans  la 
peinture  à l’huile,  sous  le  nom  de  vert  minéral. 

Ce  sel  existe  daus  la  ualure  et  constitue  la  malachite.  Il  est  très  dur, 
d’une  densité  de  3,5;  il  peut  recevoir  un  beau  poli;  on  l’emploie  pour 
faire  des  objets  d’art,  tels  que  des  comies,  des  statuettes,  etc.  La  malacliite 
a pour  forme  principale  un  prisme  droit  rhomboidal;  on  la  trouve  que!- 
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quefois  cristallisée  régulicrcinent , mais  en  général  en  masses  eonciai- 
triqncs  (>t  comiJacTcs,  à cassqrc  soyeuse.  Les  plus  beaux  éi  liaiililluns  (le 
inalucliitc  viennent  d('s  Monts-Ourals. 

CAUBOMATE  SESQIJIB.ASIQUE  HYDRATÉ.  (CuO)’, (00^,110. 

G;  sel  existe  dans  la  nature  ; il  est  remarquable  par  sa  belle  couleur 
bleue  foncée;  on  le  connaît  sous  les  noms  A’ azur  de  cuivre  cl  bleu  de 
montagne  ouoiunfe.  Sa  poudre  est  d’un  bleu  de  ciel,  et  constitue  les  c«i- 
drex  bleues  naturelles.  La  pierre  d’ Arménie  est  du  quartz  ou  du  calcaire 
inqrrégné  de  carbonate  de  cuivre  sesquibasique.  Ce  carbonate  de  cuivre 
a été  longtemps  exploité  à Chessy,  près  de  Lyaui. 

On  fabrique  en  Angleterre  des  cendres  bleues  artificielles,  par  un  procédé 
qui  est  tenu  secret.  Ce  carbonate  présente  la  même  composition  que  le 
bleudenumta!ine,\\esX  toujours  mêlé  à des  matières  étrangères,  et  par- 
ticulièrement avec  du  sulfate  de  chaux  : on  l’emploie  surtout  dans  la 
fabrication  des  papiers  peints. 

CARBONATE  DE  CL'tVRE  NEUTRE,  CuO.COï. 

Jusqu’à  présent  ce  sel  n’a  pu  être  produit  artificiellement.  Lorsqu’on 
cherclic  à le  préparer  par  double  décomposition  en  traitant  un  sej  de 
cuivre  par  un  carbonate  neutre,  il  se  dégage  de  l’acide  carbonique,  et 
l’on  obtient  un  carbonate  bleu  qui  est  bibasique. 

Le  carbonate  de  cuivre  neutre  et  anhydre  CuO.CO^  se  rencontre  dans 
la  nature.  Les  échantillons  en  sont  assez  rares;  il  est  d’un  brun  noirâtre 
foncé,  en  petites  ma$.ses  compactes  et  terreuses  ; on  le  nomme  .Uysorine. 

On  avait  pendant  longtemps  confondu  le  carbonate  de  cuivre  neutre 
avec  la  pou<lre  noire  qu’on  obtient  lors<|u’on  fait  bouillir  le  carbonate 
de  cuivre  bibasique.  Cette  poudre  est  un  carbonate  basique  mêlé  d’oxide 
de  cuivre  anhydre  ; une  ébullition  prolongée  chasse  complètement  l’acide 
carbonique  de  ce  sel , comme  l’a  Reconnu  M.  Gay-Lussac. 


U.  Favre  a obtenu  un  carbonate  de  cuivre  ammoniacal  CuO,CO>,ÂzHi, 
cristallisé  en  grandes  aiguilles  d’un  bleu  foncé , eu  dissolvant  les  carbo- 
nates bibasique  ou  sesquibasique  de  cuivre  dans  du  carbonate  d'ammo- 
niaque, et  en  ajoutant  dans  la  liqueur  une  certaine  quantité  d'alcool  ; 
au  bout  de  quelque  temps,  il  se  dépose  de  longues  aiguilles  d’un  bleu 
intense.  Ce  sel  est  détruit  rapidement  par  l’eau  en  carbonate  d'ammo- 
niaque et  en  carbonate  de  cuivre  bibasique. 

En  étendant  d'une  grande  quantité  (l'eau  lit  liqueur  bleue  qui  a laissé 
déposer  des  cristaux  de  carbonate  de  cuivre  ammoniacal , on  obtient, 
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d’après  M.  Favre,  un  sel  bleu  qui,  desséché  entre  50  et  60%  a pour  for- 
mule . (CuO)’,C(P,3HO.  Ce  sel,  chauffé  à 220%  prend  la  teinte  verte  de 
l’acétate  de  cuivre,  perd  un  équivalent  d’eau,  et  devient  alors  : (CuO)*, 
C0%2H0. 

En  résumé  l’acide  carbonique  forme  avec  le  bi-oxide  de  cuivTc  les  sels 
suivants  : 

CiiO,CO*  Carbonate  de  cuivre  naturel  ; 

(CuO)’,(CO*)*  Cendres  bleues  natives , carbonate  de  Chessy  ; 

(CuO)>,CO^  Malachite,  carbonate  obtenu  par  double  décomposition  ; 

(CuO)^,CO*  Carbonate  tribasique  découvert  par  M.  Favre. 

Dans  ces  formules,  on  a négligé  l’eau  d’hydratation  qui  a été  donnést 
précédemment. 

Le  carbonate  de  cuivre  bibasique  se  dissout  dans  les  bicaidmnates  di; 
potasse  et  de  soude,  et  forme  des  carbonates  doubles  cristallisabk's , (]ui 
sont  représentés  par  les  formules  suivantes  : 

(CuO,COJ),(KO,CO*); 

(CuO,CO*),(NaO,COJ). 

PHOSPHATES  ET  AESÉMATES  DE  CCIVRE. 

Les  phosphates  et  les  arséniates  de  cuivre  sont  insu  lubies;  ou  les|iiv- 
pare  par  double  décomposition. 

Les  arstiniates  et  les  phosphates  basiques  sont  très  nombreux  ; ils  sc 
trouvent  cristallisés  dans  la  nature , et  constituent  des  rainerais  asst^z 
rares  qui  existent  principalement  dans  les  Cornouailles.  Les  cuivres  ai'sé- 
niatés  portent  les  noms  de  ernufe,  liroconile,  olivénite  , ap/ianèsc  , eu- 
chrotte. 

ARSÉNITE  DE  CUIVRE.  VERT  DE  SCHÉELE.  (CuO)’,AsO’. 

Ce  sel  est  hydraté  ; sa  couleur  est  d’un  beau  vert.  On  le  préj)are  par 
voie  humidecn  précipitant  un  sel  de  cuivre  par  un  arsénitc  alcalin.  Il  est 
employé  en  peinture  et  dans  la  fabrication  des  papiers  peints. 

En  faisant  réagir  de  l’acide  arsénieux  sur  de  l’acétate  de  cuivre  biba- 
sique (vert  de  gris),  on  obtient  un  sel  double  coloré  en  vert,  que  l’on 
nomme  vert  de  Scheinfurth  , et  qui  a pour  formule  : (CuO,CiHW), 
((CuO)’,.\sO’).  Ce  coipsest  employé  en  peinture. 

SILICATES  DE  CUIVRE. 

La  silice  peut  se  combiner  avec  le  protoxide  et  le  deutoxide  de  cuivre. 

Le  silicate  de  protoxide  de  cuivre  est  d’un  beau  pourpre;  on  l’emploie 
dans  la  préparation  des  vitraux  rouges. 

I.e  silicate  de  deutoxide  de  cuivre  e.st  vert  ; on  le  trouvedans  la  natur(‘; 
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il  constitue  un  minéral  connu  sous  le  nom  île  Diuptuse , qui  est  tris  rare 
et  qui  cristallise  en  hexaèdres  transparents  d’un  éclat  vitreux. 

ALLI.tGES  DE  CUIVRE. 

Le  cuivre  se  combine  avec  presque  tous  les  métaux,  et  forme  plusieurs 
alliages  dont  les  arts  tirent  un  grand  parti. 

Le  cuivre  et  le  fer  ne  se  combinent  qu’avec  difflculté.  Cependant  le 
produit  brun  qui  provient  de  la  réduction  du  sulfure  double  de  cuivre 
et  de  fer , et  que  l'on  nomme  cuivre  noir , doit  être  considéré  comme  un 
alliage  de  cuivre  et  de  fer. 

ALLI.AGES  DE  CUIVRE  ET  DE  ZINC. 

Les  alliages  de  cuivre  et  de  zinc  sont  employés  en  grande  quantité  dans 
l’industrie;  leur  prix  est  moins  élevé  que  celui  du  cuivre.  On  leur  donne 
les  noms  de  laiton,  cuivre  jaune,  or  de  Manheim,  tombac,  pinschbech,  métal 
du  prince  Robert,  similor,  ckrysocale. 

Le  zinc,  en  s’alliant  au  cuivre,  en  pâlit  la  couleur;  employé  en  cer- 
taines proportions , il  lui  communique  la  teinte  de  l’or  ; en  proportion 
plus  grande,  il  lui  donne  une  couleur  d'un  jaune  verdâtre  ; quand  il 
entre  pour  plus  de  moitié  dans  l’alliage,  il  le  rend  gris-bleuAtre. 

Ces  alliages  ont  en  général  des  densités  plus  grandes  que  celles  de  la 
moyenne  des  densités  des  deux  métaux  qui  les  constituent. 

Ils  sont  plus  fusibles  que  le  cuivre  ; lorsqu’on  les  chauffe  en  vase  clos, 
ils  perdent  une  quantité  de  zinc  qui  est  proportionnelle  à la  température 
à laquelle  on  les  soumet.  M.  Bcrthier  a reconnu  qu’à  la  température  de 
150'  du  pyromètre,  l’alliage  contient  encore  3 ou  & p.  100  de  zinc.  Tou- 
tefois la  calcination  d’un  alliage  de  zinc  et  de  cuivre,  dans  la  moufle  d’un 
fourneau  d’essayeur,  volatilise  le  zinc  d’une  manière  complète;  aussi 
peut-on  doser  ce  métal  en  chauffant  le  laiton  pendant  plusieurs  heures 
dans  un  petit  creuset  rempli  de  poussier  de  charbon  ; la  proportion  du 
zinc  est  indiquée  par  la  pierte  de  poids  qu’éprouve  l’alliage  : le  bouton  de 
cuivre  rouge  ne  doit  pas  diminuer  de  poids  par  une  seconde  cémentation 
dans  du  charbon. 

Quand  le  laiton  est  fondu  au  contact  de  l’air,  une  partie  du  zinc  s’oxide  ; 
en  enlevant  la  couche  d’oxide  qui  se  trouve  à la  surface  du  bain , on  peut 
ainsi  oxider  tout  le  zinc. 

Les  alliages  qui  contiennent  le  tiers  de  leur  poids  de  zinc  sont  très 
ductiles  et  malléables  à froid  ; mais  ils  deviennent  très  cassants  à chaud. 

On  ajoute  quelquefois  à ces  alliages  une  certaine  quantih*  de  plomb 
pour  leur  donner  de  la  sécheresse,  et  les  empêcher  de  graisser  la  lime  ; 
l’addition  de  l’étain  les  durcit. 
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FABRICATION  DI'  LAITON. 


FABRICATION  Dt!  LAITON, 

On  emploie  dans  la  fabrication  du  laiton,  comme. matières  propres  à 
fournir  le  zinc , le  zinc  métalli(]uc , la  calamine , les  cadmies  des  hauts- 
fourneaux  et  la  blende  grillcHi. 

Le  cuivre  est  ordinairement  à l’état  de  cuivre  rosette;  on  y ajoute  des 
débris  d’ustensiles  de  toutes  sortes  en  cuivre  rouge  ou  en  cuivre  jaune. 

Lorsqu’on  emploie  la  calamine  dans  la  fabrication  du  laiton , on  ne 
peut  jamais  obtenir  un  alliage  qui  renferme  plus  de  20  p.  100  de  zinc 
et  que  l’on  nommo  nrco/.  Comme  le  laiton  ordinaire  est  formé  de  66  de 
cuivre  et  de  34  de  zinc,  il  est  nécessaire  d’ajouter  à la  masse  une  certaine 
quantité  de  zinc  métallique. 

On  a abandonné  généralement  les  procéd(«  de  fabrication  du  laiton 
avec  la  calamine  ; on  produit  maintenant  le  laiton  directement  au  moyen 
du  cuivre  et  dü  zinc. 

I.A  fusion  du  laiton  s’opère  dans  des  fours  qui  ont  la  forme  d’un  déme  ; 
plusieurs  fours  sont  acculés  et  disposés  sur  une  seule  ligne,  sous  une  même 
hotte  de  chetninée. 

Chaque  four  contient  8 pots  ; on  y introduit  les  mélanges  qui  doivent 
former  le  laiton  ; les  fours  sont  toujours  chauffés  à la  houille. 

Dans  quelques  usines  françaises  , on  fabrique  le  laiton  dans  des  fours 
à réverbère;  ce  procédé  permet  de  réaliser  une  économie  de  combustible, 
mais  donne  un  déchet  assez  considérable  sur  les  matières  premières. 

Lorsque  le  laiton  est  bien  formé  et  fondu,  on  le  coule  en  planches  ou 
en  bandes  de  dilTércntes  grandeurs,  entre  deux  plaques  de  granité  mo- 
biles l'une  sur  l’autre. 


Nous  donnerons  ici  la  composition  des  principaux  laitons  employés 
dans  le  fcommerce. 


Laiton  des  tounieurs. 

Laiton  des  doreurs. 

Cuivre.  . . . 

64,8 

64,45 

Zinc 

32,8 

32,44 

Plomb.  . . . 

2,0 

2,86 

ÉUiin  .... 

0,4 

0,25 

Laiton  pour  la  tréfUerir. 

Clirjsocale. 

cairre, 

64,2 

Cuivre. 

. . 92 

Zinc 

33,1 

Zinc  . 

.... 

. . S 

Plomb , étain 

0,8 

Ëtain . 

. . 6 

Le  laiton  qui  doit  être  travaillé  au  marteau  contient  environ  70  de 
cuivre  et  30  de  zinc. 

Les  alliages  ditssimi/or  présentent  les  compositions  suivantes  : 

Cuivre.  ...  80  84  86  88 

Einc 20  16  14  12 
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Ces  alliages  ressemblent  d'autant  plus  à l’or  qiTils  contiennent  moins 
de  zinc.  Le  tombac  ou  cuivre  blanc  se  compose  de  97  de  cuivre,  2 de 
zinc  et  1 d’arsenic;  il  sert  pour  fabriquer  les  instruments  de  physique  , 
les  l)outous,  etc. 


Laiton  iet  êlaluei  dei  frèrt*  Keller. 


Cuivre.  . . . 

. . 91,22 

Zinc.  . . . . 

. . 5,57 

Etain  . . . . 

. . 1,78 

Plomb.  . . . 

. . 1,43 

BRONZE. 

Le  bronze  ou  airain  est  presque  toujours  un  alliage  de  cuivre  et  d’é- 
tain. Hais  souvent  on  y introduit  une  petite  quantité  de  fer,  de  zinc  et 
de  plomb , et  l’on  obtient  ainsi  des  alliages  qui  se  confondent  avec  le 
laiton  ordinaire. 

Le  bronze  était  employé  par  les  anciens  pour  la  confection  des  instru- 
ments aratoires,  des  armes , etc. , avant  qu’ils  ne  connussent  le  fer  et 
l’acier. 

Cet  alliage  sert  aujourd’hui  pour  faire  des  canons,  des  cloches,  des  sta- 
tues , des  objets  moulés , des  timbres  d’horlogerie , des  miroirs  de  téles- 
copes , etc. 

Le  bronze  est  plus  dur  et  plus  fusible  que  le  cuivre.  Il  s’oxide  moins 
facilement  à l’air  que  ce  métal.  Sa  densité  est  plus  grande  que  la  densité 
moyenne  des  métaux  dont  il  est  formé  : elle  est  comprise  entre  les  nom- 
bres 8,76  et  8,87. 

Lorsqu’on  maintient  le  bronze  fondu  aU  contact  de  l’air,  l’étain  s’oxide 
beaucoup  plus  rapidement  que  le  cuivre , et  ce  dernier  métal  finit  par 
rester  pur.  On  peut  encore  séparer  le  cuivre  du  bronze , en  le  mêlant  à 
une  certaine  quantité  du  même  alliage  préalablement  oxidé. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’étain  ont  une  grande  tendance  à se  décom- 
poser par  liquation.  Ils  se  séparent  môme  pendant  la  fusion  en  deux  au- 
tres alliages  : l’un  avec  excès  d’étain  qui  surnage  et  (jui  est  très  fusible  ; 
l’autre  plus  lourd  et  qui  est  très  riche  en  cuivre.  La  liquation  qui  a lieu 
pendant  le  refroidissement  des  alliages  de  cuivre  et  d’étain  , prouve  qu’il 
est  impossible  d’obtenir  de  grandes  pièces  de  bronze  homogènes.  Cet  in- 
convénient est  très  grave  dans  la  fonte  des  canons  de  bronze  ; car  la 
pièce  étant  formée  d’alliages  de  fusibilités  dilTérentes , après  une  certain 
nombre  de  coups,  il  s’y  établit  des  loijements  ou  si  f/tels  qui  nuisent  h la 
solidité  de  la  pièw!  et  à la  justesse  du  tir. 

M.  d’Arcet  a reconnu  ([ue  le  bronze  présentait  la  propriété  curieuse 
d’acquérir  par  là  trempe  assez  de  malléabilité  pour  pouvoir  être  travaillé 
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au  marteau  ; si  on  le  laisse  refroidir  leatcinent  en  le  sr>uinellaiit  nu  re- 
cuit, il  devient  dur,  cassant  et  très  sonore.  Les  arts  utilisent  cette  pro- 
priété du  bronze , dans  la  fabrication  des  tamtains , des  cymbales , des 
médailles,  des  monnaies.  Les  objets  en  bronze  étant  une  fois  coulés,  sont 
trempés , et  peuvent  alors  être  soumis  à l’action  du  marteau , du  tour,  ou 
frappés  BU  balancier;  on  leur  rend  ensuite  leur  dureté  par  le  recuit. 

COMPOSITION  DES  DIFFÉRENTS  BRONZES. 


( Cuivre 100 

BROalE  DES  CANONS  EN  FRANCE.  . 

( Cuivre 80 

lAMIAMS  ET  CTMBALES 2^ 

. I Cuivre.  ....  66 

MIROIRS  DES  TÉLESCOPES j ^ 

I Cuivre 80 

F.laln 10,1 

Zinc  . . 5e' 

Plomb.  ....  0,3 

j Cuivre 78 

MÉTAL  DES  CLOCHES  EN  FRANCE  . . i E|ain 22 

Cuivre 95  5 96 

MÉDAILLES. EUlO 5 5 6 

Zinc 5 5 5 millièmes. 


Les  sous  et  les  centimes  en  circulation  en  France  ont  des  compositions 
assez  variables.  Les  types  de  ces  monnaies  basses  peuvent  cependant  se 
réduire  à trois  : 

l"  Les  sous  rouges  de  Louis  XV  et  de  Louis  XVI  ; 

2°  Les  sous  de  cloches  (simples  et  doubles]  ; 

3»  Les  sous  de  cloches  affinées  (tête  de  liberUî),  simples  et  doubles. 

Les  sous  rouges  ont  été  frappés  avec  des  Hans  en  cuivre  du  com- 
merce. Ils  contiennent  au  plus  0,50  ou  0,75  p.  100  de  métaux  étrangers. 

Les  sous  de  cloches  varient  beaucoup  dans  leur  composition  : on  peut 
cependant  évaluer  à 86  p.  100  la  quantité  de  cuivre  qu’ils  renferment; 
les  15  autres  centièmes  consistent  principalement  en  étain,  mais  on  y 
trouve  aussi  du  zinc , du  fer,  du  plomb , des  traces  d’arsenic , de  soufre  et 
d’antimoine. 

Les  sous  en  métal  des  cloches  afiiné  (5  et  10  centimes),  portant  une 
tête  de  liberté  et  frappés  sous  la  république , contiennent , en  moyenne , 
96  centièmes  de  cuivre  et  5 centièmes  d'étain.  On  y rencontre  quelque- 
fois de  petites  quantités  des  métaux  indiqués  précédemment. 
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Les  monnaies  basses  des  pays  élrangei-s,  à part  quelques  exceptions 
très  rares , sont  faites  avec  du  cuivre  rouge,  presque  pur. 

Les  sous  des  colonies  françaises,  frappés  sous  le  règne  de  Charles  X, 
ont  à peu  près  la  composition  du  bronze  des  médailles. 

Lorsque  la  proportion  de  l'étain  dépasse  7 à 8 centièmes , les  monnaies 
de  bronze  prennent  beaucoup  de  dureté,  et  il  est  très  difGcile  de  leur  , 
donner  une  belle  empreinte. 

Les  monnerons,  ou  médailles  de  confiance , frappées  à la  lin  du  règne 
de  Louis  XVI , sont  remarquables  par  leur  parfaite  conservation  et  la  dé- 
licatesse de  leurs  empreintes.  Ces  mi'-dailles  étaient  destinées  à être  échan- 
gées contre  des  assignats.  Elles  sont  formées  de  97  à 98  centièmes  de 
cuivre , et  de  2 à 3 centièmes  de  zinc  et  d’étain  qui  se  trouvent  unis  en 
proportions  à peu  près  égales. 

Comme  la  valeur  du  zinc  est  moins  élevée  que  celle  du  cuivre , et  sur- 
tout que  celle  de  l'étain  , les  fondeurs  en  bronze  en  introduisent  toujours 
une  certaine  quantité  dans  le  bronze  destiné  au  moulage  ; la  présence 
du  zinc  ne  parait  pas  du  reste  altérer  les  qualités  des  bronzes. 

Ces  alliages , avant  d’être  livrés  au  commerce,  sont  souvent  bronzés , 
c’est-à-dire  recouverts  d’un  enduit  qui , tout  en  modifiant  leur  couleur, 
tend  à les  préserver  de  l’altération . 

Pour  bronzer  les  médailles  et  leur  donner  l’apparence  du  bronze  flo- 
rentin , on  les  soumet  à la  préparation  suivante  ; 

On  fait  une  pâte  homogène  avec  500  grammes  de  vert-de-gris , 475 
grammes  de  sel  ammoniac,  1 décilitre  et  demi  à 2 décilitres  de  vinaigre 
fort  ; on  fait  bouillir  cette  pâte  pendant  vingt  minutes  avec  8 à 10  litres 
d’eau  dans  une  capsule  de  cuivre,  et  on  décante  le  liquide  clair. 

On  introduit  dans  une  casserole  de  cuivre  une  partie  de-cette  liqueur, 
et  on  y met  les  pièces  à bronzer , en  les  séparant  avec  quelques  mor- 
ceaux de  bois  blanc,  pour  les  empêcher  d’adhérer  entre  elles  ; une  ébul- 
lition d’un  quart  d’heure  suffit  pour  les  bronzer. 

La  composition  qui  sert  à mettre  le  cuivre  au  vert  antique  est  for- 
mée d’un  demi-litre  de  vinaigre  blanc,  7*’’,6  de  sel  ammoniac,  7*^,6 
de  sel  marin,  15,2  d’ammoniaque  liquide;  elle  s’applique  au  pin- 
ceau. 

F.ABRICATION  DES  BOUCHES  A FEU. 

Le  bronze  des  canons  est  toujours  un  alliage  de  cuivre  et  d’étain.  Pour 
les  canons  de  huit  et  au-dessous , l’alliage  est  formé  de  100  de  cuivre  et 
de  8 d’étain  ; les  pièces  de  douze  et  au-dessous  sont  faites  avec  un  bronze 
qui  contient  100  de  cuivre  et  11  d’étain. 

I>cs  fondeurs  de  canons  emploient  différents  métaux  qui  portent  les 
noms  de  métaux  neufs  , de  vieux  bronze , et  de  bronze  de  fabrication. 


Digitized  by  Google 


FABRICATION  DES  DOIIQIES  A EEII. 


55'l 

Los  iiiotauï  neufs  sont  le  cuivre  et  l’étain  du  commerce;  le  vieux  bronze 
se  compose  de  bouches  à feu  hors  de  servire  ; le  bronze  do  fabrication 
comprend  tous  les  di’bris  qui  proviennent  des  ateliers  d’une  fon- 
derie. 

Les  différentes  substances  qui  doivent  former  le  bronze  des  cations  se 
mélangent  eu  général  dans  les  proportions  suivantes  : 

Pour  1000  kilog.  débouchés  à feu  terminées,  on  emploie  : 

222  Cuivre  neuf  ; 

33  F.tain  neuf; 

804  Vieilles  pièces  ; 

1162  Bronze  de  fabrication. 

2221  Bronze  mU  en  fonte. 

Le  cuivTe  employé  doit  être  d’une  grande  pureté  ; aussi  une  fonderie 
est-elle  munie  d’un  fourneau  d'afflnage  pour  purifier  les  cuivres  du  com- 
merce. 

L’étain  doit  être  également  aussi  pur  que  possible  ; on  donne  la  pré- 
férence à ceux  de  Banca  et  de  Cornouailles.  On  évite  avec  soin  la  pré- 
sence du  plomb  et  surtout  de  l’arsenic. 

Pour  enlever  le  plomb  contenu  dans  l’étain  , on  a recours  à la  liqua- 
tion ; cette  opération  est  fondée  sur  la  fusibilité  des  alliages  de  plomb  et 
d’étain,  ijui  est  plus  grande  que  celle  de  l’étain  pur  j on  chauffe  l’étain 
à une  température  ménagée , l’alliage  s’écoule , et  l’étain  reste  sous 
forme  solide. 

Ia  confection  des  moules  Rst  d’une  grande  importance  dans  la  fabri- 
cation des  bouches  à feu  ; on  a recours  ordinairement  au  mottlage  en 
terre. 

Le  bronze  est  fondu  en  général  dans  des  fourneaux  k réverbère  dont  la 
sole  est  circulaire. 

Dans  le  chargement  du  fourneau  oii  doit  éviter  toute  flamme  oxidante, 
qui  altérerait  rapidement  l’étain  et  modifierait  les  proportions  de  l’al- 
liage. 

Pendant  les  premières  heures , le  feu  est  conduit  modérément , pour 
échauffer  la  sole  par  degrés  ; vers  la  sixième  ou  la  septième  heure  le 
bronze  est  en  fusion.  Alors  on  brasse  vivement  la  matière  avec  des  per- 
ches en  bois,  (jui  en  brûlant  produisent  une  grande  quantité  de  gaz  qui 
ont  pour  effet  de  mélanger  intimement  le  cuivre  et  l’étain  et  de  réduire 
les  oxides. 

Les  ouvriers  enlèvent  toutes  les  scories  qui  ont  pu  se  former  à la  sur- 
face du  métal;  le  bain  est  porté  à la  température  la  plus  élevée  que 
puissent  produire  les  fourneaux  ronds , et  l’on  procède  à la  coulw. 

Los  canons  se  coulent  en  syphon  ; c’est-à-dire  que  le  canal  de  coul<« 
plonge  jusqu’à  la  partie  inférieure  de  la  pièce  ; le  métal  en  fusion  arrive 
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ainsi  tranquillement  dans  le  moule  et  chasse  l’air  devant  lui  : le  moule 
est  plus  long  que  la  pièce , aussi  se  forrae-t-il  en  dessus , une  masse  de 
métal  appelée  massehtle,  qui  est  deslintÆ  à fournir  au  retrait  qu’éjn-ouve  le 
bronze  en  se  solidifiant  ou  en  pénétrant  dans  les  parties  poreuses  du 
moule , et  à retarder  le  refroidissement  dans  la  pahie  supérieure  de  la 
bouche  à feu  , ce  qui  rend  le  tassement  du  métal  plus  régulier. 

Quand  les  pièces  sont  refroidies,  on  les  tourne,  et  on  les  fore  en  les 
soumettant  à une  série  d’opérations  mécaniques. 

Les  pièces  ainsi  préparées  ne  peuvent  pas  être  homogènes.  En  effet, 
dès  que  le  bronze  commence  à se  figer,  il  se  partage  en  un  alliage  moins 
fusible , qui  se  solidifie , et  un  autre  plus  fusible , plus  riche  en  étain,  qui 
monte  dans  le  haut  de  la  pièce  ; ce  dernier  alliage  se  partage  de  nouveau 
en  deux  alliages , dont  l’un  se  solidifie , et  l’autre  redescend  dans  la  pièce 
à mesure  que  le  retrait  se  détermine  ; une  pièce  de  canon  est  donc  néces- 
sairement formée  de  plusieurs  alliages  difl'éremment  fusibles.  Du  reste, 
en  analysant  le  bronze  pris  en  différentes  parties  de  la  pièce,  on  recon- 
naît que  sa  composition  est  éminemment  variable. 

Les  pièces,  après  leur  fabrication,  sont  soumises  à une  série  d’épreuves 
et  de  vérifications  prescrites  par  les  règlements,  qui  ont  pour  but  de 
rechercher  les  défauts  provenant  du  moulage. 

On  appelle  soufflures  des  cavités  produites  par  les  gaz  qui  n’ont  pas 
trouvé  d’issue,  et  qui  ont  été  emprisonnés  par  le  broute. 

Les  chambres  sont  des  cavités  dont  la  surface  est  grenue;  elles  provien- 
nent d’un  alliage  mal  fait,  d’un  tassement  irrégulier  et  interrompu. 

Les  piqûres  sont  des  chambres  très  petites. 

/,«  cendrures  sont  dues  à des  impuretés  de  l’alliage. 

Les  sifflets  sont  des  sillons  longitudinaux. 

La  pièce  est  ensuite  soumise  k l’épreuve  de  l’eau  ; on  la  remplit  d’eau, 
en  bouchant  la  lumière,  et  l’on  recherche  s’il  ne  s’y  déclare  pas  de  fuites. 

Enfin,  on  soumet  la  pièce  à l’épreuve  du  tir  pour  reconnaître  les  dé- 
fauts occasionnés  par  l’explosion. 

Le  refoulement  est  une  déformation  due  au  développement  du  gaz  de 
la  poudre. 

Les  égrénements  sont  des  vides  provenant  de  La  fusion  des  alliages  ri- 
ches en  étain. 

Le  logement  est  un  refoulement  du  métal  qui  se  remarque  dans  la  partie 
de  la  pièce  où  repose  le  boulet. 

Les  logements  font  ricocher  le  boulet  dans  la  pièce  même,  et  produi- 
sent des  battements. 

BROKZR  DES  TAHTAMS  ET  DES  CYMBALES. 

Le  bronze  qui  est  employé  pour  faire  les  tamtams  est  en  général  formé 
de  80  de  cuivre  et  de  20  d’étain. 
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Dans  la  confoclion  des  tamUiiiis  et  des  cymbales , on  met  à profit  la 
propriété  que  présente  le  bronze  de  devenir  malléable  par  la  trcnqw  : 
cetUî  découverte  inqxirtante  est  due  à M.  d’Araît. 

On  comment  par  mouler  l’objet  que  l'on  veut  fabriquer;  on  le  eliaufl'e 
ensuite  au  rouge  vif,  et  on  le  plonge  rapidement  dans  l'eau  froide. 
Pendant  cette  opiiralion,  la  pièce  est  .serréti  dans  des  disques  de  fer  qui 
l'empêchent  de  se  déformer;  la  treiiqH!  lui  donne  assez  de  malh’ïabilité 
pour  qu'on  puisse  l’écrouir  au  marteau , et  lui  communique  en  outre  une 
grande  ténacité;  on  peut  en  eli’et  l’amincir  considérablement,  comme 
dans  les  cymbales,  sans  lu  brisi'r. 

Lorsque  les  pièces  sont  amenées  au  degn*  de  minceur  convenable,  on 
les  soumet  à l’opération  du  recuit  qui  les  rend  dures  et  sonores. 

MÉTAL  DES  CI.OCIIES. 

La  composition  du  métal  des  cloches  est  variable  ; cet  alliage  est  sou- 
vent formé  de  cuivre,  d’étain,  de  zinc  et  de  plomb.  Il  contient  toujours 
de  20  à 22  centièmes  de  métaux  blancs.  Son  grain  est  fin  et  serré  ; il  est 
fusible  et  très  sonore;  on  a remarqué  qm;  le  zinc  et  surtout  le  plomb  di- 
minuaient la  sonorité  de  cet  alliage. 

Pendant  la  révolution , on  fut  obligé  d’extraiic  le  cuivre  des  cloches 
jKiur  en  faire  le  bronze  des  canons.  Les  procédés  que  l’on  employa  à 
cette  époque  étaient  fondés  sur  la  propriété  que  possède  l'étain  d'étre 
plus  fusible  et  plus  oxidable  que  le  cuivre. 

En  soumettant  l'alliage  des  cloches  à un  grillage  dans  un  four  à ré- 
verbère, on  détermine  l’oxidation  de  la  plus  grande  partie  de  l’étain 
qu’il  contient;  les  scories  qui  se  rassemblent  à la  surface  du  bain  métal- 
lique étant  réduites  par  le  charbon  , donnent  un  alliage  d’étain  et  de  cui- 
vre, dont  on  retire  facilement  le  premier  de  cc“s  métaux  par  la  liquation. 

MAiLi.ECiion. 

Le  cuivre,  le  nickel  et  le  zinc,  combinés  en  diverses  proportions,  con- 
stituent les  alliages  connus  dans  le  commerce  sous  les  noms  de  pak-fimg 
ou  ativre  blanc  (te  la  Chine,  (V argentan,  de  maitlcchor. 

L’alliage  que  l’on  trouve  ordinairement  dans  le  commerce  est  formé 
de  50  de  cuivre,  25  de  nickel  et  25  de  zinc.  On  l’obtient  en  fondant  le  cui- 
vre avec  le  nickel,  et  en  ajoutant  en  dernier  lieu  le  zinc. 

la*  inaillecbor  fabriqué  avec  d(!s  métaux  purs  et  surtout  exempts  d’ar- 
senic, est  blanc  comme  l’argenterie  au  litre  de  800  millièmes,  à laquelle 
il  jxMit  être  comparé  d’ailleurs  par  sonwlat,  sa  sonorité  et  sa  grande 
malléabilité.  On  peut  le  léduirc  en  feuilles  et  en  lils  très  niinctsi  ; porté 
à une  tempt’raturc  élevc'xî , il  deviiMit  très  fragile. 
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La  densité  du  maillecliov  est  de  8,5  à 8,6.  Ckimme  cet  alliage  est  forini' 
de  trois  métaux  dont  les  sels  sont  vénéneux,  il  ne  peut  servir  à la  con- 
fection des  vases  destines  à la  cuisson  des  aliments. 

Le  luailleclior  expos»"^  à l’air  au  contact  des  acides  et  surtout  du  vinai- 
gre, se  couvre  peu  à peu  de  vert-de-gris,  comme  l’argent  à 800  millièmes. 
Les  objets  en  mailleclior,  frottés  de  temps  en  temps  avec  de  la  sanguine, 
coiiserv'ent  leur  couleur  blanche  et  leur  éclat.  On  met  le  maillc'chor  en 
couleur,  en  le  trempant  dans  un  mélange  de  100  p.  d’eau  et  de  15  p. 
d’acide  sulfurique. 

Le  nickel  ijui  entre  dans  la  composition  du  mailleclior  vient  presque 
entièrement  d’Allemagne  ; on  l’extrait  du  speiss  provenant  des  fabriques 
de  bleu  de  cobalt;  ce  nickel  contient  ordinairement  une  tivs  petite  quan- 
tité d’arsenic,  de  soufre  et  de  cobalt. 

On  a récemment  trouvé  dans  le  Valais  plusieurs  mines  de  nickel  arse- 
nical qui  conviennent  à la  préparation  du  mailleclior. 

Pour  faire  l’analyse  du  mailleclior,  on  soumet  cet  alliage  à la  cémen- 
tation dans  un  petit  creuset  rempli  de  charbon,  qu’on  maintient  pendant 
cinq  à six  heures  au  rouge  vif,  dans  la  moufle  d’un  fourneau  de  cou- 
pelle ; le  zinc  se  volatilise , et  la  |M;rte  de  poids  de  l’alliage  indiiiue  la 
proportion  de  ce  métal. 

Le  bouton  formé  de  cuivre  et  de  nickel  est  dissous  dans  l’acide  azoti- 
que ; la  liqueur  est  évaporé  avec  de  l’acide  sulfurique  ; le  résidu  est  repris 
par  l’eau,  et  la  dissolution  acide  est  traitée  par  un  excès  d’acide  sulfhy- 
driquequi  précipite  le  cuivre  à l’état  de  sulfure,  que  l’on  analyse  à la  ma- 
nière ordinaire.  La  dissolution  (jui  contient  le  nickel  est  portée  à l’fibul- 
lition,  afin  de  chasser  l’hydrogène  sulfuré,  et  on  la  précipite  ensuite  par 
un  excès  de  potasse  ; l’oxide  de  nickel  est  lavé  et  calciné  au  rouge  vif 
dans  un  creuset  de  platine. 


Éunase  du  cuivre  cl  du  lalion. 

L'étamage  du  cuivre  se  fait  ordinairement  en  décapant  les  pièces  avec 
le  chlorhydrate  d’ammoniaque,  et  en  étendant  au  moyen  d’un  morceau 
d’étoupe , k la  surface  du  métal  convenablement  chauffi'-,  de  l’étain  pur 
ou  bien  an  alliage  d’étain  et  de  plomb. 

On  étame  dans  quelques  cas  par  voie  humide.  Le  cuivre  pur  ne  peut 
pas  être  étamé  de  la  sorte  ; mais  le  laiton  qui  contient  du  zinc  se  prête 
facilement  à cette  opération  ; c’est  ainsi  que  l’on  étame  les  épingles. 

On  commence  par  les  décaper  au  moyen  di;  la  crème  de  tartre  ; on  les 
introduit  ensuite  dans  une  bassine  de  cuivre  à fond  plat,  dans  laquelle 
on  met  de  l’eau,  de  l’étain  et  de  la  crème  de  tartre  ; on  fait  bouillir  pen- 
dant une  heure,  et  après  ce  temps  les  épingles  se  trouvent  parfaitement 
étamé'es. 
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La  théorie  de  cette  opiTation  est  facile  à comprendre  : sous  l'iniluence 
de  la  chaleur  le  bitartrate  de  jjotasse  dissout  1 etaiii  avec  dégagement 
d'hydrogène,  et  le  zinc  que  contient  le  laiton  déterminé  ensuite  le  dépôt 
de  l’étain  en  couches  très  minces  à la  surface  des  épingles. 

Aaalju  dtt  kronxc  et  du  laliou. 

Nous  supposerons  que  l'alliage  à analyser  contient  du  cuivre,  de  l'e- 
tain,  du  zinc  et  du  plomb. 

L’alliage  limé  ou  réduit  en  grenailles  est  traité  à chaud  par  huit  à dix 
fois  son  poids  d’acide  azotique  à 22  " Ü.,  bien  exempt  d’acide  chlorhy- 
drique. 

Le  cuivre,  le  zinc  et  le  plomb  entrent  en  dissolution,  tandis  que  l’étain 
est  transformé  en  acide  métastannique  insoluble , dont  on  détermine  le 
poids  après  l’avoir  lavé  et  calciné.  127,2  d’acide  métastannique  ainsi 
obtenu  représentent  lüO  de  métal. 

La  liqueur  et  les  eaux  de  lavage  sont  mêlées  à un  léger  excès  d’acide 
sulfurique  pur , et  évaporées  presque  à siccité  ou  plutôt  jus<iu’à  ce  qu’il 
ne  se  dégage  plus  de  vapeurs  d’acide  azotique.  Le  résidu , étant  traité 
par  l’eau,  s’y  dissout,  à l’exception  du  sulfate  de  plomb  qu’on  recueille 
sur  un  petit  filtre.  146, ti  de  ce  sel  correspondent  à 100  de  plomb. 

On  fait  passer  dans  la  liqueur  un  excès  d’acide  sulfliydrique  qui  pré- 
cipite complètement  le  cuivre  à l’état  de  sulfure  ; ce  précipité  est  lavé 
avec  de  l’eau  coutenant  une  petite  quantité  d’hydrogène  sulfuré , dans  le 
but  de  prévenir  la  sulfatisation  : le  dosage  du  cuivre  à l’état  de  sulfure 
présentant  des  diflicultés , on  dissout  le  précipité  dans  l’acide  azotique  , 
on  étend  d’eau  la  liqueur,  et  ou  la  traite  par  un  excès  de  carbonate  de 
(Kitasse  ou  de  potasse  caustique.  Le  nouveau  jirécipité  lavé  et  calciné 
donne  du  deutoxidc  de  cuivre,  d’où  l’on  déduit  le  poids  du  cuivre. 

La  dissolution  dans  laquelle  on  a fait  passer  de  l’hydrogène  sulfuré  ne 
contient  plus  que  du  zinc.  On  la  porte  à l’ébullition , et  lorsqu’elle  ne 
manifeste  plus  aucune  odeur,  on  la  traite  par  un  excès  de  carbonate  de 
soude.  Le  zinc  se  précipite  à l’état  de  carbonate  basique,  qu’on  recueille 
sur  un  liltre,  et  qu’on  calcine  au  rouge  vif  après  l’avoir  bien  lavé.  Le 
résidu  est  de  l’oxide  de  zinc  pur,  qui  sert  à calculer  la  proportion  du  zinc 
contenu  dans  l’alliage. 

Il  ne  faut  pas  oublier  que  les  sels  ammoniacaux  empêchent  la  préci- 
pitation du  carbonate  de  zinc  par  les  carbonates  alcalins,  et  que  l’acide 
azoti(|ue  en  réagissant  sur  l’étain , même  allié  au  cuivre  , produit  une 
certaine  quantité  d’azotate  d’ammoniaque.  11  est  donc  Iniporlant  d’éva- 
porer jusqu’à  siccité  le  mélange  de  la  dissolution  de  zinc  et  de  carbo- 
nate de  soude  , alin  de  chasser  la  totalité  du  sel  ammoniacal. 

La  déterminatiou  du  zinc  dans  les  bronzes  et  les  laitons  peut  se  faire 
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avec  exactitude,  comme  nous  l'avons  déjà  dit,  en  cémentant  ces  alliages 
dans  des  creusets  remplis  de  poussière  de  cliarbon,  qu’on  expose  pendant 
plusieurs  lieuras  à une  température  d’un  rouge  vif.  Mais  lorsque  le  cuivre, 
l’étain  et  le  zinc  sont  alliés  au  plomb , la  cémentation  donne  lieu  à une 
certaine  volatilisation  de  ce  dernier  métal , et  l’appréciation  du  zinc  par 
cette  méthode  devient  moins  précise. 

Si  le  bronze  contient  du  fer , on  dose  l’étain  et  le  plomb  comme  il  a 
été  dit.  Après  avoir  séparé  le  cuivre  par  l’acide  sulfliydrique,  on  porte  la 
liqueur  à l’ébullition,  et  on  fait  pa.sser  le  fer  au  maximum  avec  une  pe- 
tite quantité  d’eau  régale  ; on  précipite  ensuite  le  sesqui-oxide  de  fer  par 
un  excès  de  carbonate  d’ammoniaque  ; cet  oxide , recueilli  sur  un  filtre , 
lavé  et  calciné , donne  le  poids  du  fer. 

La  présence  de  l’arsenic  dans  le  bronze,  le  cuivre,  le  plomb  ou  l’étain, 
se  reconnaît  facilement  par  un  procédé  que  l’on  doit  à M.  Levol.  Ce  chi- 
miste a observé  que  lorsqu’on  attaque  par  l’acide  azotique  de  l’étain  arse- 
nical, la  liqueuracide  était  complètement  exempte  d’arsenic,  et  <]ue  cemé- 
Lalloïde  restait  tout  entier  combiné  à l’acide  métastanniqiie,  probablement 
à l’état  d’acide  arsenique.  Cette  propriété  permet  de  constater  la  préstMice 
de  l’arsimic  non  seulement  dans  l’étain  et  dans  le  bronze,  mais  dans  le 
cuivre,  le  plomb,  etc.  ; car  lorsqu’il  n’y  a pas  d’étain  dans  l’alliage  ou 
dans  un  métal  supposé  arsenical,  on  peut  en  ajouter  une  petite  quantité, 
avant  de  le  soumettre  à l’action  de  l’acidc  azotique. 

La  combinaison  d’acide  métastannique  et  d’acide  arsenique , après 
avoir  été  bien  lavée  et  séchée , est  décompas<'‘e  à une  température  d’un 
rouge  sombre  par  un  courant  d’hydrogène  pur  et  sec , dans  une  petite 
nacelle  en  verre  placée  dans  un  tube  également  en  verre.  La  plus  grande 
partie  de  l’acide  arsenique  est  réduite,  et  l’on  voit  se  condenser  dans  le 
tube  un  anneau  brillant  d’arsenic  qu’on  reconnaît  facilement  aux  ca- 
ractères que  nous  avons  indiqués  en  parlant  des  empoisonnements  par 
l’acide,  arsénieux. 

L’étain  qui  contient  encore  des  traces  d’arsenic  reste  dans  la  nacelle, 
et  jieut  être  traité  dans  l’appareil  de  Marsh  par  l’acide  chlorhydrique;  il 
fournit  alors  un  anneau  ou  des  taches  arsenicales. 

Le  plomb  contenu  dans  les  bronzes  et  en  général  dans  les  alliages 
de  cuivre  peut  être  dosé  par  la  méthode  suivante,  qui  est  due  à M.  de 
Massas. 

On  attaque  le  bronze  par  un  grand  excès  d’acide  azotique  ; on  étend 
d’eau  la  dissolution,  et  on  en  sépare  l’acide  métastannique  qu’on  lave  sur 
un  filtre.  On  mêle  à la  liqueur  une  petite  quantité  d’azotate  de  peroxide  de 
fer  (2  à 3 décigr.  pour  2 gr.  de  bronze) , et  on  verse  dans  le  mélange  un 
excès  d’ammoniaque  caustique  qui  précipite  l'oxide  de  plomb  avec  le  ses- 
qui-oxide de  fer  et  une  très  petite  quantité  de  bi-oxide  de  cuixTe.  A la 
faveur  du  se.squi-oxidc  de  fer,  le  dépôt  se  rassemble  facilement,  on  le 
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lave  jusqu’à  ce  »iue  l'eau  de  lavage  soit  incolore;  on  le  délaclie  du 
filtre,  et  on  le  délaie  dans  un  verre  avec  une  [ictite  ((uantité  d'acide  sul- 
furique pur,  étendu  d’eau.  Les  oxides  de  fer  et  de  cuivre  se  dissolvent,  tan- 
dis que  l’oxide  de  plomb  passe  à l’état  de  sulfate  qui  est  insoluble. 

Douxe  dn  eultre  iwr  voie  Uiunldcd). 

Après  l’or  et  l’argent , le  cuivre  est  peutn'^tre  le  métal  qu’il  importe  le 
plus  de  doser  avec  une  grande  exactitude. 

Le  cuivre  entre  en  effet  dans  la  composition  d'un  gi’and  nombre  d'al- 
liages, tels  que  le  bronze,  le  laiton,  les  alliages  des  bouches  à feu,  des 
monnaies  , des  médailles , dt^s  tamtams  , des  cymbales , etc. 

La  méthode  analytique  que  nous  allons  faire  connalti-e  jiermet  de 
doser  rapidement  et  avec  une  grande  exactitude  le  cuivre  dans  scs  al- 
liages ; elle  s’applique  également  à l’analyse  des  minerais  de  cuivre  et  de 
tous  les  sels  de  cuivre,  tels  que  le  sulfate,  l’azotate,  etc. 

Le  dosage  du  cuivre  par  voie  humide  est  fondé  : 1"  sur  la  propriété  que 
possèdent  les  sels  de  cuivre  de  se  dissoudre  dans  l’ammoniaque  en  formant 
une  liqueur  d’une  couleur  bleue  très  intense;  2*  sur  la  précipitation  de 
cette  liqueur  ammoniacale  par  les  sulfures  solubles  et  sa  décoloration 
complète,  lorsqu’il  ne  reste  plus  de  cuivre  en  dis.solution. 

On  comprend  donc  qu’ayant  à analyst;r  un  sel  de  cuivre,  en  le  fai- 
sant dissoudre  dans  un  excès  d'ammoniaque,  prwipitant  cette  dissolu- 
tion ammoniacale  par  une  liqueur  titré'e  de  sulfure  de  sodium  , et  s’ar- 
rêtant au  moment  où  la  dissolution  est  décolorée,  on  détermine  faciliMnent 
la  quantité  de  cuivre  qui  se  trouve  dans  le  sel. 

Ce  mode  d’analyse  jieut  être  exécuté  en  pré'sence  d’un  certain  nombre 
de  métaux  étrangers,  tels  que  lejdomb,  l’étain,  le  zinc,  le  cadmium, 
le  fer,  l’antimoine  ; car,  en  supimsant  une  liqueur  ammoniacale  dans 
laquelle  ces  métaux  se  trouveraient,  soit  en  dLssolution , soit  à l’état  de 
précipité  insoluble,  l’expérience  a démontré  que  le  sulfure  alcalin  por- 
tait d’abord  son  action  sur  le  cuivre , et  qu’au  moment  où  la  liqueur,  di' 
bleue  qu’elle  était  d’abord  , se  trouve  décoloré-e,  la  quantité  de  liqueur 
normale  ^outré  est  proportionnelle  à la  quantité  même  de  cuivre  qui 
existait  en  dissolution  ; les  métaux  étrangers  ne  réagissent  sur  Ki  sul- 
fure alcalin  que  lorsque  le  cuivre  est  pré-cipité. 

Parmi  les  métaux  qui  j)euvent  être  unis  au  cuivre,  (piatre  seulement 
s’opposent  à l’cxficution  de  ce  procédé  de  dosage;  ce  .sont  l’argent,  le 
mercure,  le  cobalt  et  le  nickel;  et  encore  l’un  deux,  l’argent,  pourrait 
être  facilement  éliminé  par  l’acide  chlorhydrique. 

En  rt';suiné,  le  dosage  du  cuivre  par  voie  humide  revient  à di.s- 
soiulre  le  sel  de  cuivre  dans  un  excès  d’aimnoniatiuc,  ('t  à vci’ser  dans 
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celto  dissolution  du  sullure  alcalin  titiô,  jus(iua  co  que  la  liqueur  se 
trouve  complètement  décolorée  ; la  quantité  de  liqueur  titrée  que  l’on 
ajoute  pour  produire  la  décoloration  fait  connaître  la  proportion  de 
cuivTC  qui  se  trouvait  en  dissolution. 

Nous  dirons  maintenant  comment  l’expérience  doit  être  exécutée,  en 
parlant  d’abord  de  la  préparation  de  la  liqueur  titrée  de  sulfure  de 
sodium. 

On  pèse  un  gramme  de  cuivre  pur  ; on  le  dissout  dans  5 ou  6 grammes 
d’acide  azotique  ; on  ajoute  à la  liqueur  40  à 50  centimètres  cubes  d’am- 
moniaque caustique  concentrée , on  jxirte  le  matras  à une  douce  ébulli- 
tion, et  on  y verse  peu  à peu  une  dissolution  de  sulfure  de  sodium 
mesurée  dans  une  burette  dont  chaque  centimètre  cube  est  divisé  en  10  p. 
Le  cuivre  se  dépose  à l’état  d’oxisulfure  CuO,5CuS.  Dès  que  la  liqueur 
cesse  d’ôtre  colorée,  ce  ipj’on  reconnaît  facilement  en  laissant  le  préci- 
pité se  déposer  pendant  quelques  instants  et  en  lavant  les  parois  du 
ballon  avec  une  pissette  remplie  d’ammoniaque , on  lit  sur  la  burette  le 
nombre  de  centimètres  cubes  employés  à la  décoloration  de  la  dissolu- 
tion ammoniacale,  soit  30  c.  c.  Si  un  alliage  ou  un  minorai  essayé  sous 
le  poids  de  1S'',000  donne  une  dissolution  azotique  ou  régale  , dont  la 
décoloration,  dans  un  exci«  d’ammoniaque  chaude,  exige  15  divisions^ 
de  la  même  liqueur  sulfureuse , 100  parties  de  cet  alliage  ou  de  ce  mi- 
nerai contiendront  50  parties  de  cuivre. 

Pour  analyser  un  minerai  de  cuivre  par  cette  méthode , on  le  pulvé- 
rise ; on  en  pèse  1 gramme  et  on  le  dis.sout  dans  un  excès  d’eau  régale; 
lorsqu’il  est  complètement  attaqué , et  que  la  plus  grande  partie  de  l’a- 
cide a été  chassée  par  la  chaleur,  on  laisse  refroidir  pendant  quelques 
instants  le  matras , et  l’on  y verse  un  excès  considérable  d’ammo- 
niaque. 

Les  matières  insolubles  et  celles  qui  ont  été  précipitées  par  l’ammo- 
niaque (silice , alumine , oxide  de  plomb , oxide  d’antimoine , oxide  de 
fer,  etc.)  restent  en  suspension  dans  la  liqueur  ; il  est  inutile  de  les  sé- 
parer par  la  filtration , car  elles  n’empéchent  pas  d’aiiprik-ier  la  décolo- 
ration, et  d’ailleurs  elles  n’agissent  sur  le  sulfure  de  sodium  que  lorsijue 
le  cuivre  a été  complètement  précipité. 

11  est  facile  de  prouver  que  l’étain,  le  plomb,  le  fer,  le  zinc,  le  cad- 
mium et  l’antimoine  , ne  peuvent  agir  sur  le  sulfure  de  sodium  qu’après 
le  cuivre.  On  reconnaît,  en  effet,  que  s’il  faut  30  «>ntimètres  cubes  de 
liqueur  normale  pour  dtkiolorer  un  gramme  de  cuivre  pur  dissous  dans 
l’acide  azotique  et  traité  ensuite  par  l’ammoniaque , il  faut  au.ssi  30  cen- 
timètres cubes  de  sulfure  de  sodium  pour  décolorer  la  même  quantité 
de  dissolution  do  cuivre  mélangée  à des  sels  d'étain , de  plomb , de 
zinc,  etc.  On  reconnaît  également  que  si  l’on  fait  chaulTer  pondant  quel- 
ques instants  les  sulfures  des  nfttaux  précétlcnts,  par  exemple  le  sulfure 
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(le  zinc,  av(îc  Tazotate  de  cuivre  ammoniacal , la  dissolution  se  dwolore, 
le  cuivre  se  prt'-cipite  et  le  zinc  entn;  en  dissolution  ; cette  expiîiipnce 
prouve  nettement  (|ue  le  zinc  ne  jamt  se  sulfurer  avant  le  cuivre , et 
que  par  conséquent  sa  piésence  n’iiillue  pas  sur  l'exactitude  du  procédé 
de  dosage  par  voie  humide. 

Lorsque  l’alliage  à essayer  contient  de  l’étain , ce  métal  reste  en  sus- 
pension dans  rammonia<]ue  à l’état  d’acide  stannique , qui  se  dépose 
avec  une  grande  lenteur  et  empêche  de  reconnaître  le  terme  exact  de  la 
décoloration  : on  a remarqué  que  l'addition  d’une  petite  quantité  d’a- 
zotate de  plomb  facilitait  le  dépôt  de  l’acide  stannique. 

Dans  ce  mode  d’essai , la  présence  du  zinc , même  en  très  i>etite  quan- 
tité , se  reconnaît  facilement. 

En  effet , dés  que  le  cuivre  est  précipité  de  la  liqueur  ammoniacale 
chaude,  le  sulfure  de  sodium  produit  un  pn'ripité  blanc  de  sulfure  de 
zinc , et  la  quantité  de  liqueur  sulfureuse  <pi’il  faut  employer  pour  ojiérer 
la  précipitation  compliUe  de  zinc  est  proportionnelle  à la  quantité  de 
zinc  qui  se  trouve  dans  la  dissolution  ; on  peut  même  apprécier  ainsi 
approximativement  la  proportion  de  ce  métal  qui  se  trouve  dans  l’alliage. 

La  présence  du  fer  dans  un  essai  de  cuivre  par  la  voie  humide 
ne  devient  nuisible  qu’autant  que  sa  proportion  est  considérable,  ce 
qui  est  toujours  le  cas  le  plus  rare  : on  filtre  alors  le  li([uide  ammoniacal, 
on  lave  le  précipité  d'hydrate  de  peroxide  de  fer,  on  concentre  ensuite 
les  liqueurs  et  les  eaux  de  lavage  réunies , et  on  opère  comme  il  vient 
d’être  dit. 

Pour  apprécier  la  proportion  de  cuivTC  existant  dans  un  sel  qui  con- 
tient du  fer  au  minimum,  comme  cela  arrive  souvent  pour  le  sulfate  de 
cuivre  du  commerce,  il  faut  avoir  le  soin  de  peroxider  le  fer  avec  l’acide 
azotique;  sans  cette  précaution,  le  protoxidc  do  fer  éliminé  par  l’ammo- 
niaque enlèverait  de  l’oxigène  au  bi-oxide  de  cuivre  ; l'analyse  serait 
inexacte , parce  que  le  cuivre  se  précipiterait  à l’état  de  protosulfure  : 
Cu*S. 

On  a proposé  de  doser  le  cuivre  par  un  procédé  qui  consiste  h dissou- 
dre ce  métal  dans  un  acide  , à sursaturer  la  liqueur  par  l’ammoniaque , 
et  à comparer  la  teinte  de  cette  dissolution  à celle  que  donne  un  poids 
connu  de  cuivTe  pur  dissous  dans  l’ammoniaque.  Cette  méthode,  simple 
en  apparence,  est  cependant  inexacte.  En  effet,  il  est  facile  de  s’assurer 
par  l’expérience  que  l’on  ne  p<;ut  distinguer  nettement  deux  dissolutions 
dont  l’une,  par  exemple,  contient  10  milligr.  et  l’autre  11  milligr.  de 
cuivre.  Ce  procédé  ne  comporte  donc  pas  une  exactitude  de  10  cen- 
tièmes. 
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Cuivre  iialif. 

Oxidiilc. 

Oxide. 

Oxiclilorurc. 

Sulfure. 

Cuivre  pyritenx. 

Cuivres  panachéi. 

Sulfure  antimonial. 

.Sulfure  stannifire. 

Sulfure  bismuthique. 

.Sulfure  argentifère. 

Sulfures  arsènifüres , antimonifères  , 
plombifères  (on  cuivre  gris). 


Sulfate. 

.Se'lt’niure. 

l’iiospliate. 

Arsènlure. 

Arséniates. 

Arsènite. 

Silicates  bidreux. 

Carbonate  anhydre. 

Carbonate  vert. 

Carbonate  bleu. 

Cliromate  plumbifère  (Yauquelinilc). 


MÉTALLUBGIB  DU  CUIVRE. 

Les  minerais  de  cuivre  exploités  sont  le  cuivre  natif,  le  cuivre  oxidulc, 
le  (leutoxide  de  cuivre,  le  sulfure  de  cuivre,  et  principalement  le  sulfure 
double  de  cuivre  et  do  fer,  nommé  pyrite  cuivreuse , et  qui  a pour  for- 
mule : Cu’S.FVS^. 

On  exploite  aussi  les  minerais  connus  sous  le  nom  de  cuivre  gris,  qui 
sont  des  sulfures  doubles  d'arsenic,  d'antimoine,  de  cuivre,  contenant 
ordinairement  du  fer  et  du  zinc.  Les  cuivres  gris  renferment  en  outre  de 
l'argent  en  quatitilé  exploitable. 

Avant  d'entrer  dans  les  détails  des  procédés  métallurgiques,  nous  don- 
nerons la  théorie  des  opérations  aux()uclles  on  soumet  la  pyrite  cuivreuse 
ix)ur  en  retirer  le  cuivre  métallique. 

Le  minerai  est  d'abord  débarrassé,  à la  mine  môme,  de  la  gangue  avec 
laquelle  il  est  mtlangé. 

On  le  soumet  ensuite  au  grillage.  Une  partie  du  soufre  se  volatilise, 
Undis  que  l'autre  se  dégage  à l’état  d’acide  sulfureux  ou  forme  de  l’acide 
sulfurique  qui  s'unit  aux  oxides  de  fer  et  de  cuivre. 

l’endant  le  grillage,  l’arsenic  sc  dégage  en  partie  à l’état  d’acide  arsé- 
nieux et  de  sulfure  d’arsenic;  le  reste  de  l’arsenic  forme  des  arséniates 
métalliques.  Le  fer  et  le  cuivre  s’oxident  partiellement  ; une  certaine  quan- 
tilc  de  pjTite  («happe  n l’action  de  l’oxigène. 

Le  minerai  grillé  est  fondu  avec  du  charbon  et  une  matière  siliceuse; 
une  partie  de  l’oxide  de  cuivre  est  réduite,  et  le  cuivre  s’unit  aux  sulfures 
non  décomposés  (tour  produire  ce  que  l’on  appelle  des  malles  : tandis  que 
> l’oxide  de  fer  se  combine  avec  la  silice,  et  fonne  un  silicate  irréductible 
par  le  charbon. 

Le  silice  joue  donc  un  rôle  des  plus  importants  dans  la  métallurgie  du 
cuivre  ; elle  sc  combine  avec  le  protoxide  de  fer  et  le  pr(^*rve  ainsi  de  la 
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réduction  , tandis  que  le  deutuxide  de  cuivTe  est  réduit  et  Unit  par  aban- 
donner tout  son  cuivre  à la  matte  : ainsi , par  un  grillage  en  présence  de 
la  silice  et  du  charbon , le  cuivre  reste  dans  les  niattes,  tandis  que  le  fer 
passe  dans  les  scories  ; c’est  là  le  princi|>e  de  la  métallurgie  du  cuivre. 

La  première  malte  renferme  déjà  moins  de  fer  et  moins  de  soufre  <|ue 
le  minerai  de  cuivre  ; un  la  soumet  alors  à une  série  de  grillages,  dont  le 
nombre  s’élève  Jus<|u  a huit  ou  dix,  i{uand  l’op<‘ratiou  s’exécute  en  tas  à 
l’air  libre,  ou  entre  trois  murs,  sur  une  aire  battue,  ce  qui  s’appelle  griller 
en  cases. 

Après  ces  grillages  n’*pétés , les  mattes  se  débarrassent  peu  à pou  dos 
corps  étrangers,  et  l’on  obtient  par  la  fonte  du  cuivre  tuiir. 

Le  cuivre  noir  est  soumis  au  raflinage , qui  lui  enlève  le  soufre,  le  fer, 
le  plomb , l’antimoine  qu’il  contient,  et  le  transforme  en  cuivre  rusette. 

La  purification  du  cuivre  par  raffinage  se  fait  souvent  par  une  mé- 
thode qui  présente  une  grande  analogie  avec  la  coupellation.  C’est  par 
l'addition  du  plomb,  en  quantité  ménagée,  qu’on  raffine  les  cuivres  noiis 
très  impurs,  comme  ceux  que  les  usines  françaises  achètent  en  assez 
grande  abondance  dans  l’Asie  Mineure,  le  Pérou  et  le  Chili.  Tous  les 
métaux  étrangers , plus  oxidables  que  le  cuiATe,  se  trouvent  scorifiés  a 
l’aide  de  l’oxide  de  plomb. 

Ces  principes  généraux  étant  une  fois  posés , nous  donnerons  quehjiu's 
détails  sur  les  principales  opérations  qui  se  rapportent  à la  métallurgie 
du  cuivre. 


GRILLAGE  DES  MINERAIS. 

Le  grillage  des  minerais  de  cuivre  peut  se  faire  par  trois  procédés. 

V Le  grillage  en  tas,  qui  s’applique  ordinairement  aux  minerais 
contenant  assez  de  pyrite  de  fer  ou  de  bitume  ( schistes  cuivreux  ) pour 
que  la  combustion  puisse  continuer  lorsque  le  tas  est  allumé. 

2”  Le  grillage  dans  des  fourneaux  à réverbère,  qui  convient  aux  mine- 
rais riches  en  cuivre  et  qui  ne  contiennent  pas  assez  de  pyrite  jxmr  brûler 
seuls. 

3°  Le  grillage  dans  des  cases  entre  trois  murs,  qui  n’est  plus  appliqué 
qu’au  grillage  des  mattes. 

Dans  le  grillage  en  tas,  on  construit  une  espèce  de  meule  qui  ressemble 
à celles  que  les  charbonniers  établissent  dans  les  forêts;  le  minenii  est 
amoncelé  sur  un  lit  de  bois,  et  l’on  ménage  dans  les  masses,  des  ouvertuivs 
qui  fournissent  l’air  nécessaire  à la  combustion  ; une  clieminée  centrale 
laisse  dégager  les  produits  gazeux. 

Lorsque  la  meule  est  construite,  on  y met  le  feu,  en  ayant  le  soin  de 
boucher,  avec  du  minerai,  les  ouvertures  qui  proviennent  de  l’afliiisse- 
ment  qui  s'opère  dans  la  masse,  à mesure  <]ue  le  bois  brûle.  Après  quel- 
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ques  jours  de  combustion  , il  se  fait  une  véritable  distillation  de  soufre , et 
ce  corps  se  rend  dans  des  trous  que  l’on  a pratiqués  à la  partie  supé- 
rieure de  la  meule,  dans  le  menu  qui  en  forme  la  couche  extérieure.  Un 
tas  de  grillage,  composé  de  5,000  quintaux  de  minerai,  reste  en  feu  pen- 
dant six  mois,  et  permet  de  récolter  de  12  à 15  kil.  de  soufre  par  jour. 
Du  reste,  les  quantités  de  soufre  obtenues  varient  avec  les  saisons,  les 
vents,  et  la  conduite  du  feu. 

Le  grillage  dmis  les  fours  à réverbère  est  beaucoup  plus  rapide  que  le 
précédent.  Le  minerai  est  porté  à une  température  très  élevée,  mais  qui 
cependant  ne  doit  pas  déterminer  la  fusion  de  la  mas.se  que  l’on  remue 
d’heure  en  heure  pour  en  faciliter  le  grillage. 

Pendant  celte  opération , le  minerai  ne  change  pas  sensiblement  de 
poids,  car  il  gagne  en  oxigène  ce  qu’il  a perdu  en  soufi’e  et  en  arsenic  ; 
il  se  transforme  en  une  substance  noire  et  pulvérulente. 

Le  grillage  produit  des  substances  volatiles , très  riches  en  acide  sul- 
fureux, en  acide  arsénieux,  qui  nuisent  à l’agriculture,  et  que  l’on 
nomme  fumées  de  cuivre  : on  peut  les  condenser  en  partie , en  les 
faisant  passer  dans  des  canaux  où  l’on  introduit  de  l’eau  en  pluie  fine  ; 
mais  pour  ne  pas  arrêter  le  tirage,  il  est  nécessaire  de  ne  faire  tomber  la 
pluie  d’eau  (jue  dans  les  compartiments  où  le  courant  gazeux  a la  même 
direction  que  l’eau  qui  tombe  ; il  faut  en  outre  que  les  dimensions  de 
ces  compartiments  soient  telles,  que  l’eau  en  tombant  y acquière  une  vi- 
tesse moyenne  supérieure  à celle  du  courant  gazeux  ; alors  l’eau  active  le 
tirage,  loin  de  le  ralentir. 

PRÉPARATION  DU  CUIVRE  NOIR. 

Le  minerai  grillé  contient  des  oxides  de  cuivre,  de  fer,  et  des  sulfures 
qui  ont  échappé  au  grillage.  Les  opérations  que  nous  allons  décrire  ont 
pour  but  de  convertir  le  soufre  des  sulfures  en  acide  sulfureux , l’oxide 
de  fer  en  silicate  de  fer  irréductible  par  le  charbon , et  de  transformer 
l’oxide  de  cuivre  en  cuivre  noir. 

Dans  le  traitement  des  minerais  de  cuivre  pyriteux  jieu  riches  en  cui- 
vre, il  n’est  pas  possible  d’obtenir,  par  un  seul  grillage  ou  une  seule 
fonte,  du  cuivre  noir,  en  laissant  le  fer  dans  les  scories.  Il  est  mêraeesscn- 
tiel  que  les  premiers  grillages  laissent  du  soufre  dans  le  minerai,  afin  que, 
dans  la  fusion,  tout  le  cuivre  puisse  se  concentrer  dans  la  matte,  en  raison 
de  la  grande  affinité  du  cuivre  pour  le  soufre.  Si  le  minerai  était  trop 
grillé,  une  portion  notable  de  cuivre  passerait  dans  les  scories  à l’état 
d’oxide.  Après  cette  fonte  pour  matte,  on  jveut  griller  plus  complètement 
la  matte  obtenue , parce  qu’on  s’est  déjà  débarrassé-  de  la  majeure  partie 
(lu  fer.  Quant  aux  scori(7s  de  la  deuxième  foute,  elles  contiennent  du  cui- 
vre, mais  on  les  repasse  dans  le  lit  de  fusion  de  la  fonte  i>our  malle. 
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Fonte  nonr  enivre  noir  on  foomean  à manelie. 

La  fusion  p<mt  s'opérer  au  foumt^au  à manche. 

Le  luiiierai  e»t  mélanfjé  à une  certaine  quantité  de  quartz  qui  iloit  sco- 
riûer  l’oxide  de  fer,  et  à 30  p.  100  environ  de  scories  provenant  des  opé- 
rations prccwlcntes,  et  ipii  facilitent  la  fusion  ; il  faut  ajouter  une  quantité 
suflisante  de  quartz,  sinon  une  partie  de  l’oxide  de  fer  se  réduit,  et  forme 
dos  (lépt)ts  qui  s’attaclient  au  foml  du  fourneau  : les  ouvriers  disent  alors 
que  les  scories  sont  trop  sèches  ; si  la  silice  est  en  trop  grand  excès,  les 
scories  deviennent  pâteuses,  et,  dans  ce  cas,  l’oxide  de  fer  se  trouve  encore 
réduit. 

Un  obtient  ainsi  une  motte  qui  est  plus  riche  en  cuivre  que  le  minerai 
grillé,  et  que  l'on  coule  eu  pains  ronds  qui  sont  casses  en  petits  frag- 
ments. 

Cette  niatte  i«t  ensuite  soumise  à dix  grillages  consi’-cutifs  dans  des  ca- 
ses fermées  do  trois  cétés  par  des  murailles.  Pendant  ces  opérations  le 
soufre  du  sulfure  île  fer  passe  à l'état  d'acide  sulfureux  ; l'oxide  de  fer  se 
combine  avec  la  silice  ; le  cuivre  se  concentre  dans  les  raattes. 

Apriis  les  dix  feux,  la  matte  est  fondue  au  fourneau  à manclu  avec  des 
scories  et  une  certaine  quantité  de  quartz,  et  donne  du  cuivre  noir. 

fXuloB  Sa  oilvre  Balr  sa  roor  a rcrarfetre. 

Celte  méthode,  qui  est  einployé'een  Angleterre,  diffère  de  la  précé-dente. 
en  ce  que  les  inaltes  sont  soumises  à des  fusions  et  des  grillages  alter- 
natifs, et  non  à des  grillages  terminés  par  une  simie  fusion. 

La  fusion  s’oi>ère  dans  des  fourneaux  représentés  (pl.  32,  flg.  1 et  2).  La 
sole  est  fait!'  du  sable  infusible;  elle  est  légèrement  inclinée  vers  la  porlu 
de  cété,  pour  faciliter  lu  sortie  des  mattes.  Il  existe  dans  la  paroi  du  fourneau 
un  trou  destiné  à laisser  tomber  la  matte  dans  une  fosse  remplie. d’eau.  G>s 
fourneaux  sont  surmontés  d’une  trémie.  Ils  sont  <]uelquefois  composés 
de  li-ois  étages  ; la  dessiccation  et  le  grillage  se  font  sur  les  deux  étages  sii- 
(téricurs,  et  la  fonte  s'op<;re  à l’étage  inférieur. 

La  fusion  au  four  à réverbère  peut  su  partager  en  plusitmrs  opérations. 

1°  Fusion  du  minerai  grillé,  qui  donne  une  première  matte  et  des 
scories. 

Les  ouvriers  introduisent  le  rainerai  grillé  dans  les  trémies;  ils  ajoutent 
une  certaine  quantité  de  scories  pour  augmenter  la  fusibilité  du  mélang(', 
et  si  la  nature  du  minerai  l’exige,  ils  ajoutent  à la  masse  une  cer- 
taine quantiU’i  de  chaux  et  de  lluornre  do  calcium  (pii  agissent  comme 
fondants.  .Vprès  un  certain  nombre  de  charges,  et  lorsque  la  fusion  est 
complète,  le  fondeur  fait  sortir  les  scories  par  les  portes  de  devant  ; et 
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quand  la  matte  an-ive  au  niveau  de  la  porto,  il  ouvre  le  trou  de  coulée, 
et  1a  fuit  tomber  dans  une  fosse  remplie  d’eau. 

La  matte  ainsi  grcnaillce  est  d’un  gris  d’acier;  elle  contient  ordinai- 
rement 33  p.  100  de  cuivre.  Elle  est  environ  quatre  fois  plus  riche  que  lo 
minerai. 

T La  première  matte  est  soumise  au  deuxième  grillage,  qui  s’exécute 
comme  le  premier,  dans  un  fourneau  à réverbtirc,  où  la  masse  est  remuée 
continuellement.  A mesure  que  le  grillage  s’opère , la  fusibilité  de  la 
matte  diminue  progressivement. 

3°  Le  produit  du  second  grillage  est  fondu  avec  des  scories  provenant 
des  opérations  précédentes , et  coulé  dans  uue  fosse  pleine  d’eau.  Cette 
matte  est  d’un  gris  clair,  bleuâtre  à sa  surface  ; elle  contient  environ  60 
p.  100  de  cuivre. 

U°  La  matte  provenant  de  la  seconde  fusion  est  soumise  à un  nouveau 
grillage  et  à une  fusion , et  donne  du  cuivre  noir,  qui  contient  do  70  à 
80  p.  100  de  cuivre  pur. 

Le  cuivre  noir  est  soumis  dans  les  usines  anglaises  au  rôti»$age. 

Cette  opération  consiste  à chauffer  le  cuivre  noir  à une  température 
rouge  et  insuffisante  cependant  pour  le  faire  fondre. 

Le  rétissage  du  cuivre  est  une  sorte  de  cémentation  pendant  laquelle 
le  cuivre  se  débarrasse,  par  l'action  do  l’oxigène  de  l’air,  du  fer  et  du 
soufre  qu’il  contenait  encore. 

Dans  quelques  usines  anglaises , on  fait  rétir  la  deuxième  matte  coulée 
en  lingots  et  on  ne  la  grenaille  pas  ; on  donne  un  coup  de  feu  pour 
opérer  la  fusion  , et  l’on  coule  de  nouveau  en  lingots  que  l’on  soumet  à 
un  second  rétissage.  La  matière  fondue  après  quatre  rétissages  successifs 
donne  le  cuivre  noir  qui  est  ensuite  raffiné. 

BAFFINAGE  DO  COITRE  NOIR. 

Le  cuivre  noir  contient  une  certaine  quantité  de  soufre,  de  fer,  et  quel- 
quefois de  plomb  et  d’antimoine.  L’affinage  a pour  but  de  lui  enlever  ces 
corps  étrangers. 

Le  soufre  est  volatilisé  à l’état  d’acide  sulfureux  par  un  grillage  mé- 
nagé. Le  fer,  le  plomb  et  l’antimoine  sont  aussi  oxidés  et  scorifiés  par 
un  grillage  en  présence  d’une  substance  quartxeuse.  On  ajoute  souvent 
du  plomb,  dans  le  raffinage  du  cuivre  , afin  de  faciliter  la  séparation  des 
corps  étrangers. 

Pour  atteindre  tout  le  soul’iV!  et  le  fer  contenus  dans  lo  cuivre,  on  est 
ordinairement  obligé  de  dèjKmer  l’aflinage , c’cst-ii-dire  de  former  une 
certaine  quantiU';  de  ]>ratoxide  de  cuivre  qui  entre  en  dissolution  dans  lo 
métal  ; on  nVluit  l'oxide  qui  s’est  formé  en  ajoutant  du  charbon  ; mais  il 
faut  éviter  que  le  contact  du  charbon  et  du  cuivre.soit  trop  prolongé. 
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parce  qu’il  se  formerait  une  certaine  ijuantité  de  carbure  de  cuiatc 
qui  rendrait  le  métal  aigre  et  cassant. 

En  Angleterre , l’aflinage  du  cuivre  se  fait  dans  des  fourneaux  à ré- 
verbère. 

Loi’sque  l’ouvrier  reconnaît  que  l’oxidation  a été  jwusst’e  assez  loin  , 
et  que  le  soufre  et  les  métaux  étrangers  ont  éltj  complètement  oxidés , 
il  recouvTC  la  surface  du  bain  avec  du  charbon  et  remue  le  métal  avec 
des  perches  de  bouleau.  Sous  l’inllnence  du  charlwn  , le  protoxide  de 
cuivre  tenu  en  dissolution  dans  le  métal , et  qui  le  rendait  cassant , se 
trouve  réduit;  il  se  fait  une  vive  elïer\escence  , et  l’on  reconnaît  que  la 
réduction  de  l’oxide  de  cuivre  est  complète  au  moyen  d'essais  que  l’on 
prend  de  temps  on  temps. 

Quand  le  grain  du  cuivre  est  tri»  lin  , que  sa  cassure  est  soyeuse  , et 
que  le  métal  est  d’un  beau  rouge , on  regarde  l’opération  comme  ter- 
minée. 

Si  par  l’action  trop  prolongée  du  charbon  , le  métal  redevenait  cassant, 
à cause  de  la  formation  d’une  certaine  quantité  de  carbure  de  cuivre , 
l’ouvrier  devrait  enlever  tout  le  charbon  qui  recouvre  le  bain , et  ex- 
poser le  cuivre  pendant  quelque  temps  il  l’action  de  l’air  : le  métal  re- 
prendrait alors  toute  sa  malléabilité. 

La  charge  du  cuivre  dans  le  fourneau  de  raffinage  est  de  3000  ou 
5000  kilog.,  l’opération  dure  environ  vingt  heures. 


Eannaffe  da  cuivre  pour  roaetlc. 


Le  commerce  exige  souvent  que  le  cuivre  soit  recouvert  d’une  couche 
de  protoxide  de  cuivre , qui  est  une  garantie  de  pureUi  du  métal  ; c’est  à 
ce  cuivre  que  l’on  donne  le  nom  de  cuivre  rosette. 

Le  cuivre  noir  provenant  des  fourneaux  à manche , et  que  l’on  des- 
tine à la  fabrication  du  cuivre  rosette , est  affiné  dans  un  fourneau 
à réverbère , qui  se  rapproche  par  sa  forme  des  fourneaux  de  coupel- 
lation. 

Le  bassin  qui  doit  contenir  le  cuivre  est  formé  avec  une  bnisque  com- 
posée d’argile , de  sable  et  de  charbon  ; on  en  forme  trois  couches  (pl.  32, 
fig.  3 et  U). 

Les  bassins  de  percée  sont  aussi  faits  avec  une  brasqne  composée  d’ar- 
gile et  de  pou-ssier  de  charbon. 

On  introduit  du  cuivre  noir  dans  le  fourneau  , et  on  le  chauffe  très 
lentement  pour  dessécher  peu  à peu  la  bniscpie  des  bassins. 

Lorsque  le  cuivre  est  pari'nitement  fondu,  on  fait  agir  les  soufflets,  et 
l’on  voit  bientét  se  former,  à la  surface  du  métal , des  scories  que  l’on 
enlève  aussitôt.  (^Ite  opération  porte  le  nom  de  premier  déernssaye.  (Vest 
alors  que  commence  véritablement  le  raffinage  : le  vent  de  la  tuyère  ve- 
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nant  à frapper  le  bain  métallique,  oxide  facilement  les  métaux  étrangers; 
après  un  second  décrassage,  la  formation  des  scories  cesse  entièrement; 
à ce  moment  le  cuivre  ne  contient  plus  de  fer  ; il  se  manif(‘stc  une  vive 
ébullition  due  à la  combustion  du  soufre  qui  passe  à l’état  d’acide  sulfu- 
reux : on  dit  que  le  cuivre  est  travaillé. 

Lorsque  le  cuivre  présente  des  caractères  de  pureté  que  les  ouvriers 
apprécient  facilement , on  fait  les  percées,  et  le  cuivre  coule  dans  les  bas- 
sins de  réception. 

Le  métal  se  refroidit  lentement  ; on  accélère  le  refroidissement  en  souf- 
flant à la  surface  du  bain  , ou  même  en  y jetant  une  certaine  quantité 
d’eau  qui  détermine  la  production  de  masses  solides , que  l’on  enlève 
successivement;  ces  masses  portent  le  nom  de  Rosettes. 

PROCÉDÉ  DE  MU.  RIVOT  ET  PHILLIPS  POUR  LE  TRAITEMENT 
MÉTALLURGIQUE  DES  MINERAIS  DE  CUIVRE. 

Le  nouveau  mode  de  traitement  métallurgique  des  minerais  de  cuivre 
sulfuré  que  l’on  doit  à MM.  Rivotet  Phillips,  a été  découvert  à l’occasion 
d’un  procédé  imaginé  en  Angleterre  par  M.  Napier,  et  qui  consistait  à 
soumettre  le  minerai  préalablement  grillé  à l’action  d’un  courant  vol- 
taïque , qui  arrivait  dans  la  masse  en  fusion , d'un  côté  par  la  sole  du 
fourneau  en  graphite,  et  de  l’autre  par  une  plaque  de  fonte  suspendue  à 
la  surface  du  bain. 

MH.  Rivot  et  Phillips  se  sont  assurés  : 1*  que  le  fer  seul  réduit  le 
cuivre,  sans  l’intervention  du  courant  voltaïque; 

2”  Que  le  fer  agit  sur  plusieurs  silicates  métallujues  en  fusion , comme 
il  agit  à mic  basse  température  .sur  les  dissolutions  salines  de  ces  métaux  ; 

3"  Que  le  protoxide  de  fer,  combiné  à la  silice,  et  soumis  à l’action  de 
la  flamme  oxidante,  dans  un  fourneau  à réverbère,  passe  à l’état  de  per- 
oxide  plus  facilement  encore  que  dans  les  dissolutions  aqueuses  d’un  sel 
de  protoxide  de  fer  exposées  à l’air  ; 

A'  Que  le  fer  plongé  dans  un  triple  silicate  de  cuivre,  de  chaux  et  de 
sesqui-oxide  de  fer,  ne  précipite  pas  la  plus  faible  quantité  de  cuivre  avant 
que  tout  le  sesqui-oxide  de  fer  ait  été  ramené  au  minimum;  d’où  il  suit 
qu’une  grande  partie  du  fer  introduit  dans  un  bain  de  silicate  de  sesqui- 
oxide  de  fer  s’y  dissoudrait  en  pure  perte. 

MM.  Rivot  et  Phillips  ont  donc  été  conduits,  eu  partant  des  réactions 
que  nous  venons  d’indiquer,  à remplacer  une  partie  de  l’action  du  fer 
par  celle  du  charbon.  Quand  ce  dernier  cor[)S  a ramené  à l’état  métal- 
licjue  une  partie  considérable  du  cuivre,  et  que  la  masse  est  en  pleine 
fusion  , on  fait  agir  le  fer  en  barr(5S  sur  le  silicate  de  protoxide  de  fer, 
de  chaux  et  de  cuivre,  ne  contenant  plus  (|uc  2 à 3 p.  lOÜ  deeniva'. 
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Algrs  la  consonunaliùn  ilu  1er,  au  lieu  de  dépusüer  le  jwids  du  cuivro 
obtenu , connue  cela  avait  lieu  dans  le  proci'*d<'  anglais , ne.  s'élève  pas 
au-dela  d(»  15  centièmes  du  poids  du  cuivre. 

Le»  minerais  qui  stîcoiuiHjsent,  comine  ceux  de  Cornouailles,  de  euivre 
pyriteux  ii  gangue  de  quartz  et  de  pyrite  de  l'er,  sont  soumis  à un  trai- 
tement qui  se  divi.se  en  trois  opérations  : 

1°  Jivoyatje  du  minerai. 

Cette  opération  a pour  but  de  rendre  le  grillage  très  facile.  Elle  est 
peu  coûteuse,  et  s’exécute  au  moyen  de  meules  verticales. 

2°  (îrillage  des  minerais  pulvérisés.  On  l’opiTC  dans  un  fourneau  à ré- 
verbère analogue  à ceux  usités  dans  les  usines  anglaises.  11  faut  avoir 
soin,  dans  celte  op<’;ralion,  d’éviter  que  le  minerai  ne  s’agglomère. 

On  termine  le  grillage  par  un  coup  de  feu,  afin  de  décomposer  les  sul- 
fates qui  se  sont  formés. 

L’exitérience  a prouvé  que  le  soufre  peut  être  chassé  presque  com- 
plètement, de  sorte  que  le  cuivre  obtenu  par  la  fusion  ne  contient  pas 
plus  de  5 a 5 millièmes  de  soufre. 

3"  Fusion  du  minerai  grillé.  On  l’exécute  dans  un  fourneau  à réver- 
bère, avec  addition  de  chaux  ou  de  fondants  mVossaires;  la  réduction 
dû  l'oxido  de  cuivre  a heu  par  l’action  simultanée  du  charbon  et  du 
fer. 

Pour  opfTer  la  fusion,  le  minerai  grillé  est  mélangé  avec  la  quantité 
convenable  de  chaux  ou  de  fondants,  et  de  houille  maigre  en  petits  mor- 
ceaux , dans  la  pro|Kirtion  en  poids  de  2 tiers  de  houille  jxtur  1 d’oxi- 
géne  à enlever  au  peroxide  do  fer  et  à l’oxide  de  cuivre.  Ce  mélange  est 
chargé  dans  le  fourneau , et  porté  rapidement  à fusion  ; ce  qui  exige  de 
quatre  à cinq  heures. 

Lorsque  la  fusion  est  complète,  une  forte  proportion  de  cuivre 
est  réduite  par  le  charbon,  et  l’autre  reste  en  dissolution  dans  le 
bain. 

On  place  alors  dans  la  scorie  des  barres  de  fer  convergentes  vers  la 
porte  de  travail,  et  maintenues  horizontales  et  de  champ,  de  manière  à 
être  couvertes  d’une  couche  de  matière  fondue.  Cette  opération  s’exécute 
facilement  au  moyen  de  cannelures  ménagées  par  retraits  de  briques  dans 
la  paroi  du  fourneau  opposée  à la  porte  do  travail.  Le  fourneau  établi  à 
Grenelle  par  MM.  Rivot  et  Phillips  recevait  six  barres  pesant  environ 
ûO  kilogrammes  et  pn-sentant  une  surface  de  1000  centimètres  carrés  ; la 
quantité  de  scories  corres|X>ndant  h cette  surface  a varié  do  200  à 220 
kilogrammes.  Pour  éviter  l’action  oxidante  des  flammes  du  fourneau , la 
surface  do  bain  était  couverte  d’un  peu  de  houille  menue. 

.\pri‘8  une  action  de  trois  à quatre  heures,  on  a eidevé  les  barres,  et 
l’on  a fait  couler  le  cuivre  et  la  scorie  dans  un  ba.ssin  latéral.  La  teneur 
des  scories  Anales  ne  dt<passait  pas  5 à 6 millièmes  de  cuivre.  Le  cuivre 
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contenait  moins  de  h millièmes  de  fer,  et  2 ou  3 millièmes  do  soufre  ; 
il  SC  rapportait  par  sa  qualité  aux  cuivres  mai'cliands. 

La  consommation  du  fer  a varié  , dans  les  expériences , du  3 à 6 kilo- 
grammes. Elle  dépend , du  reste , de  la  quantité  de  scories  sur  laquelle  ou 
fait  agir  le  fer. 

La  rapidité  de  l’opération  et  la  faible  proportion  de  cuivre  qui  se  trouve 
dans  les  scories  , donnent  une  grande  importance  au  procédé  de 
MM.  Rivotet  Phillips. 


URANIÜM.  — URANE. 

Ce  métal  a été  découvert  en  1789  par  Klaproth,  dans  le  minéral  qui 
porte  le  nom  de  pechblende.  11  fut  examiné  plus  lard  par  MM.  Arfvedson 
et  Berzélius  , et  dans  ces  derniers  temps  par  MM.  Péligot  et  Ebelmen. 

En  1823,  M.  Arfvedson  crut  avoir  isolé  l’uranc  métallique  eu  rédui- 
sant par  riiydrogèue,  l’oxide  vert  d’uranc.  Mais  en  1850,  H.  Péligot  dé- 
montra que  le  corps  que  l’on  avait  pris  jus()u’alors  pour  de  l’urane  était 
une  combinaison  d’oxigène  avec  un  métal  qu’il  nomma  uranium. 

C’est  donc  M.  Péligot  qui  le  premier  a obtenu,  à l’état  de  pureté,  le 
métal  contenu  dans  la  pechblende. 

On  prépare  l’uranium  pur  en  chaufTant  légèrement  dans  un  creu.sel  de 
platine  un  mélange  de  deux  parties  environ  de  chlorure  vert  d’uraniun 
et  d’une  partie  de  potassium  ; il  se  forme  de  l’uranium  et  du  chlorure  de 
potassium;  on  enlève  ce  dernier  corps  par  des  lavages,  et  le  métal  reste 
pur. 

L’uranium  se  présente  avec  l’aspect  d’une  poudre  noire.  Il  est  très 
combustible  et  brûle  à une  température  peu  élevée,  avec  une  vive  incan- 
descence. Il  se  conserve  à l’air  sans  s’oxider  d’une  manière  apparente  ; il 
ne  décompose  pas  l’eau  à la  température  ordinaire , mais  se  dissout  dans 
les  acides  étendus  en  dégageant  de  l’hydrogène  et  produit  alors  des  sels 
verts  d’uranium. 

Il  s’unit  au  chlore  et  au  soufre  avec  dégagement  de  chaleur. 

C0HBI.\AI80NS  DE  L’LIIAMIIM  AVEC  L'OXIGÉAE. 

SOUS-OXIDES  n’URAmUM. 

On  doit  à 51.  Péligot  la  découverte  de  deux  sous-oxides  d’uranium  qui 
sont  peu  stables. 

Un  de  ces  sous-oxides  s’obtient  en  versant  do  l’ammoniaque  dans  le 
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sous-clilorurc  d'uranium,  l!‘CP  ; il  se  forme  un  précipité  brun  qui  a pour 
composition  U*0’,  et  qui  correspond  au  chlorure  préc«klent. 

Cet  oxide  décompose  l’eau,  dégage  l'hydrogène  eu  s’appropriant  l’oxi- 
gèiie,  et  se  transforme  en  un  corps  verdâtre  qui  est  encore  un  suus-oxidi;, 
mais  dont  la  composition  n’a  pu  être  déterminée. 

PROTOXIDE  d’üRAMUM.  UO. 

C’est  cet  oxide  qui  avait  été  considéré  commode  l’uranc  métallique.  On 
peut  le  préparer  par  différentes  métlnxles  ; ctdle  qui  réussit  le  mieux  con- 
siste à décomposer  par  riiydrogène,  dans  un  tube  de  verre  et  sous  l’iii- 
fluencc  d’une  chaleur  rouge,  l’oxalate  jaune  d'urane. 

Le  protoxide  d’uranium  ainsi  préparé  est  pyrophorique  ; il  se  trans- 
forme à l’air  en  oxide  noir;  on  peut  l’obtenir  cristallisé,  et  possédant  un 
éclat  métallique , en  réduisant  par  l’hydrogène  le  chlorure  double  d’u- 
ranium et  de  jK)tassium , ou  en  soumettant  simplement  ce  chlorure 
double  à la  calcination. 

L’hydrate  de  protoxide  d’uranium  se  prépare  en  dé'compiosant  par 
l’ammoniaque  un  sel  vert  d’uranium,  il  se  précipite  en  flocons  d’un  brun 
rougeâtre.  Il  est  soluble  dans  tous  les  acides  et  reproduit  les  sels  verts 
d’uranium. 

OXJDE  >oiR  d’ubamuh.  = (U0)2,ü*0*. 

• Cet  oxide  s’obtient,  d’après  M.  Péligot,  en  laissant  oxider  à l’air  le 
protoxide  d’uranium.  Calciné  au  rouge,  il  absorbe  l’oxigène,  et  se  trans- 
forme en  oxide  vert;  il  est  indécomposable  par  la  chaleur,  ne  se  com- 
bine pas  intégralement  avec  les  acides  ; on  doit  le  considérer  comme  une 
cembinaison  de  protoxide  et  do  sesqui-oxide  d’uranium. 

C’est  à l’état  d’oxide  noir  que  se  trouve  probablement  ruranium  dans 
la  pechblende,  d’après  M.  Ebelmen. 

OXIDE  VERT  d’DRASIUM.  U*0*  = Ü0,U*0*. 

Cet  oxide  prend  naissance  quand  on  chauffe  dans  l’oxigèuc  ou  à l’air, 
l'uranium  ou  les  oxides  précédents. 

M.  Ebelmen  s’est  assuré  que  l’oxide  vert  d’uranium  pouvait  se  combiner 
intégralement  avec  l’acide  sulfurique,  et  former  un  sel  représenté  par  la 
formule  suivante  : UK)*,(SO*)*  = (lI0,S0i),(r*0>,S0»). 

G;  sel,  chauffé  avec  un  excès  d’acide  sulfurique,  déigage  de  l’acide  sul- 
fureux, et  se  transforme  en  sulfate  do  sesqui-oxide  d’uranium. 
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l’EROXlDE  d’uranium,  U^O*. 

Cet  oxide  a été  obtenu,  à l’état  d’hydrate,  par  JI.  Ebelmeii , en  sou- 
mettant à l’action  de  l’air  un  précipité  d’un  brun  violacé  qui  se  produit 
en  exposant  à la  lumière  solaire  une  dissolution  d’oxalate  jaune  d’ura- 
nium. Le  sesqui-oxide  ainsi  préparé  a jK»ur  formule  : UH)^,2H0. 

M.  Mala^piti  a isolé  un  autre  hydrate  de  peroxide  d’uranium,  U>CH,HO, 
en  traitant  par  l’alcool  l’azotate  d’uranium;  la  liqueur,  évaporée  è 
sec  et  reprise,  par  l’eau , laisse  comme  résidu  un  précipité  d’un  beau 
jaune  qui  est  l'hydrate  de  peroxide.  M.  Jacquelain  prépare  le  peroxide 
d’uranium  en  calcinant  à 230",  au  bain  d’huile,  l’azotate  d’uranium. 

Cet  oxide  est  jaune,  il  est  insoluble  dans  l’eau,  très  soluble  dans  les  aci- 
des, et  forme  des  liqueurs  d’un  beau  jaune;  chaulié  à 100",  il  perd  la 
moitié  de  son  eau  ; à 300",  il  devient  anhydre.  Par  une  plus  forte  cha- 
leur, il  dégage  une  partie  de  son  oxigène,  et  pusse  à l’état  d’oxide  vert 
intermédiaire. 

Le  peroxide  d’uranium  se  combine  avec  un  grand  nombre  de  bases, 
et  forme  de  véritables  sels  qui  sont  insolubles.  Il  paraît  donc  se  compor- 
ter dans  certains  cas  comme  un  acide  métallique. 

Cet  oxide  présente  plusieurs  particularités  remarquables  dans  ses  com- 
binaisons avec  les  acides. 

L’acide  chlorhydrique  ne  le  transforme  pas  en  sesqui-chlorure,  mais  en 
un  composé  représenté  par  la  formule  ; U^O’.Cl. 

11  se  combine  avec  tous  h»  acides  dans  la  proportion  de  1 équivalent 
d’oxide  contre  1 équivalent  d’acide.  Ainsi,  le  sulfate,  l’oxalate,  l’azo- 
tate , ont  pour  formules  : 

UJo3,S05; 

UW.CW; 

UW.AzCP. 

Ces  composés  s’éloignent  donc  par  leur  composition  des  sels  formés 
par  les  sesqiii-oxides , tels  (jue  l’alumine,  le  sesqui-oxide  de  fer,  etc., 
qui  contiennent  3 é'quivalents  d’acide  pour  1 équivalent  de  base. 

Pour  expliquer  cette  anomalie,  M.  Péligot  a proposé  de  considérer  le 
p»;roxide  d’uranium  comme  une  combinaison  de  1 équivalent  d’oxigène 
avec  un  radical  composé,  U’ü’,  qu’il  a nommé  X'uranyle. 

Le  i>eroxide  d’uranium,  L’*0^,  serait  un  protoxidc  d’uranyle,  U’0’,0, 
qui  produirait,  avec  les  bases,  les  sels  présentant  la  composition  ordinaire 
des  sels  neutres  fornnis  par  les  protoxides.  Le  sel  UW,0,S0  serait  un  sul- 
fate neutre,  correspondant  aux  sulfates  neutres  formés  par  les  protoxides 
et  ayant  pour  formule  générale  : Md,S(P. 

Le  composé,  IW.CI,  serait  un  chlorure  d’uranyle. 
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CAnACTEHSS  DES  SSI.8  JArWES  d’DRANIIM. 

L'expérience  suivaiiU',  que  l’on  doit  ù M.  Ebelinen  , semble  .appuyer 
ringénieuse  bypulliésc  de  M.  l’clipol. 

Si  l'on  intrcNluit  du  protoxide  d’uranium,  l'W  (uranylc),  dans  de  l'a- 
zotate d'argent , il  se  dépose  de  l'argent  métallique , et  le  corps,  r*0^, 
fonctionnant  alors  comme  un  véritable  corps  simple,  se  substitue  à l’ar- 
gent ; cette  réaction  n’est  accompagnée  d’aucun  dégagement  de  gaz. 

CAnACTÈRES  DES  SELS  VERTS  d’lRAMUU.  ( SELS  DE  PROTOXIDE.) 

La  dissolution  des  sels  verts  d’uranium  donne,  avec  la  potasse  et  l’am- 
moniaque, un  précipité  gélatineux,  brun-noiràtre,  d’oxide  hydraté.  Au 
contact  de  l’air,  ce  précipité  devient  jaune , et  se  convertit  en  peroxide 
d’uranium,  qui  reste  combiné  avec  l’alcali. 

L’acide  oxalique  forme,  dans  la  même  dissolution,  un  précipité  blanc- 
verdiUre  d’oxalate  : UO,C''(y,3HO. 

L’acide  sullhydrique  n’exerce  pas  d’action  sur  les  sels  formés  par  cet 
oxide  : le  sulfliydratc  d’ammoniaque  les  pn'cipite  en  noir. 

Les  sels  verts  d’uranium  sont  très  avides  d’oxigène;  l’acide  azotique 
les  transforme,  même  à froid,  en  sels  jaunes  de  jreroxide;  ils  i-éduisent 
les  sels  d’or  et  d’argent. 

CARACTÈnES  DES  SELS  JAL’NES  d’uRAXILM.  ( SELS  DE  PEROXIDE.) 

La  di.ssolution  des  sels  de  |>eroxide  d’uranium  est  jaune;  elle  donne  des 
précipités  jaunes  avec  les  alcalis;  le  peroxide  d’uraniuni  remplissant  le 
rôle  d’un  acide  faible , ou  obtient  ainsi  des  urunates  insolubles  dans  un 
excès  d’alcali. 

Ces  sels  donnent  avec  le  carbonate  de  soude  un  précipité  jaune  de 
carbonate,  soluble  dans  un  excès  de  réactif  et  dans  le  carbonate  d’ammo- 
niaque. 

Le  cyanofeiTure  de  potassium  les  précipite  en  rouge  brun. 

L’acide  sulfliydrique  n’exerce  pas  d’action  sur  les  sels  jaunes  d’ura- 
nium. 

Le  sulfliydrate  d’ammoniaque  forme  un  précipité  jaune-brun,  presque 
insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Le  tannin  fait  naitre  dans  la  dissolution  de  ces  sels  un  précipité  brun 
foncé. 

Les  sels  de  peroxide  d’uranium  présentent  un  dicbrotsine  très  marqué 
quand  ils  sont  transparents  et  cristallisés.  Ils  se  déposent  souvent  de  leurs 
dissolutions  un  cristaux  volumineux. 

M.  Péligot  s’est  assuré  que  le  (leroxide  d’uranium  sc comporte  comme 


Di^d.  • 


COMPOSITION  DIS  PIUNCIPADX  SFI.S  DF  PEROXIDE  D’CRANiIIH.  575 
un  véritable  protoxido  ; il  forme  en  effet  un  éniétique,  et  remplace  lYxfui- 
valentde  potasse  contenu  dans  l'émétique  ordinaire. 

Sonsullate,  combiné  au  sulfate  de  potasstq  produit  un  sel  double  qui 
ne  présente  ni  la  composition  ni  les  caractères  génériques  des  aluns. 


PROTOCULORliRB  D’URASIL'M.  UCl. 

M.  Péligota  obtenu  le  protochlorure  d'uranium  en  dé-composant  par 
le  chlore,  et  sous  l’inQuence  de  la  chaleur , un  mélange  intune  de  pro- 
toxide  d’uranium  (urane)  et  de  charbon;  la  réaction  se  fait  dans  un  tube 
de  verre. 

Ce  corps  est  volatil  et  se  condense  dans  le  tube,  à une  petite  distance 
de  la  partie  chauffée,  en  octaàh-es  d'une  grande  régularité,  ayant  une 
sorte  d’éclat  métallique  et  une  couleur  verte  foncée. 

Le  protochlorure  d’uranium  est  déliquescent  ; sa  dissolution  est  verte. 

II.  Péligot  a préparé,  avec  ce  chlorure,  un  oxalate  : U0,G>0^,3I10,  et 
un  sulfate  : l)0,S0^,éU0. 

M.  Ehelmen  a analysé  un  sulfate  neutre  de  pi-otoxide  d'urane  cristal- 
lisé, qui  avait  pour  formule  : UO,SO^,2HO,  et  un  sulfate  bibasiq'ue  : 
(U0)%S0>,2H0. 

Le  corps  que  M.  Péligot  nomme  chlorure  d'uranyle,  U^’,C1 , s’obtient 
en  faisant  passer  du  chlore  sur  du  protoxide  d’uranium  (U^O^).  Le  com- 
posé U’CPCl  peut  se  combiner  au  chlorure  de  petassium  et  au  chlor- 
hydrate d’ammoniaque  pour  former  des  composés  cristallisables  qui  sont 
représentés  pai-  les  formules  suivantes  Cl ,C1K,2H0  — C^O*CI,AzH>, 
UC1,2U0. 

COMPOSITION  DES  PRINCIPADX  SELS  DE  PEROXIDE  d’ijRANIE.M. 


Azotate U^O^iAzO^iélIO.  (MU.  EbclmeaetI>cligot.) 

Sulfate  neutre IIW,S03,3II0.  (M.  IVSligoL) 

Sulfate  acide LîO’.CSOai’.llO.  {.M.  Péligot.) 

Sulfate  double  d'urauiuni  et 

de  potasse (I]î0’,S05),(K0,S0’),2110.  (M.  Péligot.) 

Carbonate  double  d'uranium 

et  d'ammoniaque l]’0’,C0’,(AïlP,H0,C0’)*. 

Oxalate C2o3,(C»03),3HO.  (MM.  Ebelmen  et  Péligot.) 

Oxalate  double  d’uranium  et 

dépotasse  . i (tiW,C»05),(KO,(A)3,3IIO).  (M.  Kbelnten.) 
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PRÉPARATION  DU  PEROXIDE  d’uRANIU.M  ET  DE  SES  SELS. 

La  pechblende  préseiile  , d’après  M.  Ranmielsborg , la  com|>osition  sui- 
vante : 

Oxide  d'uranium  Intermiyiairp.  79,1 


Silice 5,3 

Oxide  de  plumb 6,2 

Oxide  de  fer 3 

Chaux 2,8 

Magnésie 0,5 

Arsruiic 1,1 

Bismuth  et  cuivre 0,6 

Eau  . 0,3 


Pour  préparer  avec  la  i>echblende  les  sels  et  le  peroxide  d’uranium , on 
jieut  employer  les  méthodes  suivantes  : 

1°  M.  Arfvcdson  attaque  le  minéral  réduit  en  poudre  line,  par  l’eau  ré- 
gale. La  li(]ueur,  évaporét;  à stx;  et  reprise  par  l’eau , est  précipitée  par 
l’acide  .sull’liydrique,  qui  détermine  la  séparation  de  l’arsi'iiic,  du  cuivre, 
du  plomb  et  du  bismuth.  On  chasse  l’excès  d’acide  .sultliydrique  par  l’é- 
bullition, et  l’on  traite  la  liqueur  par  l’ammoniaque  ; le  précipité,  eiicoro 
humide,  est  soumis  à l’action  du  carbonate  d’ammoniaque,  qui  laisse  à l’é- 
tat insoluble  le  peroxide  de  fer,  et  dissout  les  autres  oxides;  la  liqueur 
est  évaporée  et  le  résidu  est  soumis  à la  calcination.  Il  se  forme  de  l’oxide 
d’uranium  vert  et  des  uranates  de  chaux,  de  zinc,  de  nickel  et  de  cobalt. 
En  traitant  le  produit  de  la  calcination  par  l’acide  chlorhydrique  un  peu 
étendu,  l’oxide  d’uranium  reste  k l’état  de  pureté,  tandis  que  les  uranates 
métalliques  se  dissolvent;  on  peut  retirer  ensuite  facilement  le  peroxide 
d’uranium  de  scs  combinaisons  avec  les  bases. 

2*  La  méthode  de  M.  Péligot  est  beaucoup  plus  simple  ; elle  consiste  à 
traiter  la  pechblende  pulvérisée,  par  l’acide  azotique.  Pour  réduire  faci- 
lement la  pechblende  en  poudre , on  en  fait  chauffer  les  morceaux  au 
rouge , et  on  les  étonne  en  les  projetant  dans  l’eau.  La  dissolution  de  la 
pechblende  dans  l’acide  azotique  est  évaporée  à sec,  et  reprise  par  l’eau  ; 
il  se  sépare  du  sulfate  de  plomb , des  sous-sulfates  et  des  sous-arséniates 
de  fer.  La  liqueur,  filtrée  et  évaporée  jusqu’à  consistance  sirujKiuse , 
ne  tarde  pas  à cristalliser.  Ces  cristaux  sont  traités  par  de  l’éther,  qui  dis- 
sout l’azotate  d’uranium.  La  dissolution  éthéréc  fournit  jiar  l’évapora- 
tion spontanée  des  cristaux  très  purs  de  sel  d’uranium  qui  i>euvent  servir 
à préparer  tous  les  composés  de  ce  métal. 

Les  eaux-mères  sont  soumises  à l’action  de  l’acide  sulfliydrique,  qui 
précipite  le  cuivre,  le  plomb  et  l’arsenic  , et  jwuvent , au  moyen  d’une 
nouvelle  calcination  et  d’un  traitement  éthéré  scniblable  au  piécrilent , 
donner  encore  de  l’azotate  d’uranium. 
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3*  H.  Ebelmeii  prépare  l'azotate  d'uranium  en  épuisant  le  minerai  pul- 
vérisé par  l’acide  chlorhydrique  étendu  ; en  calcinant  le  résidu  dans  un 
creuset  ouvert  avec  un  excès  de  charbon , afin  de  volatiliser  en  partie  le 
soufre  et  l'arsenic  ; il  soumet  la  niasse  à l'action  de  l'acide  chlorhydrique 
concentré  qui  enlève  le  fer,  et  une  certaine  quantité  de  plomb  et  même 
de  cuivre;  il  grille  de  nouveau  le  résidu  et  le  traite  par  l’acide  azotique. 

Le  plomb  et  le  cuivre  qui  restent  sont  séparés  par  l’acide  sulfhydrique. 
Pour  enlever  complètement  l’arsenic,  on  fait  bouillir  la  liqueur  avec  l’a- 
cide sulfureux , et  l'on  précipite  l'arsenic,  à l'état  d’orpiment,  au  moyen 
de  l'acide  sulfhydrique.  Les  liqueurs  abandonnées  à l'évaporation  don- 
nent de  beaux  cristaux  d'azotate  d'uranium. 

L'uranite  d' Autun,  d’après  les  analyses  de  M.  Péligot,  est  un  phosphate 
de  chaux  et  d'oxide  d’uranium,  qui  doit  être  représenté  par  la  formule 
suivante  : Ca0,(UHP)*,Ph(P,8H0. 

Dans  le  minéral  appelé  cluUkolite , isomorphe  avec  l’uranite , la  chaux 
est  remplacée  par  l’oxide  de  cuivre. 

L’oxide  d’urane,  l'uranate  de  potasse , ou  simplement  l’uranite  d’Au- 
tun  débarrrassée  de  sa  gangue , sont  employés  depuis  quelque  temps 
pour  produire  des  verres  colorés,  qui  sont  incolores  ou  d’un  jaune  orangé, 
verdâtres  et  opalins,  selon  la  position  qu’occupent  leurs  facettes  par  rap- 
port aux  rayons  lumineux. 

L'uranate  de  potasse  présente  une  belle  teinte  jaune-orangé,  et  pour- 
rait être  employé  en  peinture 


TUNGSTÈNE. 

Le  tungstène  a été  découvert  par  Schéele  en  178U  , dans  le  minéral 
appelé  depuis  Schéelin  calcaire,  qui  est  un  tungstate  de  chaux.  Peu  de 
temps  après,  MM.  d'Elhuyart  démontrèrent  la  présence  du  tungstène  dans 
le  wolfram. 

Le  tungstène  préparé  à une  température  peu  élevée,  est  d'un  gris  foncé, 
et  peut  prendre  de  l’éclat  par  le  frottement  ; il  est  fixe  et  presque  in- 
fusible; il  s'agglomère  lorsqu’on  le  chauffe  à la  température  de  150'  du 
pyromètre , devient  très  dur  et  se  laisse  à peine  attaquer  par  la  lime.  Sa 
densité  est  de  17,6. 

Il  s’oxide  par  le  grillage , brûle,  et  .se  transforme  en  acide  tungstique. 

11  ne  parait  pas  décomposer  l’eau  ; les  acides  sulfurique  et  chlorhy- 
drique n'exercent  sur  lui  aucune  action  ; l’acide  azotique  ou  l'eau  régale 
le  transforment  en  acide  tungstique.  L’azotate  de  potasse  et  les  alcalis 
l’oxident  et  le  convertissent  en  tungstate  alcalin. 

«1.  37 
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Le  tungstène  ne  se  combine  pas  directement  avec  le  soufre;  il  brftle 
ilans  le  chlore  et  se  change  en  protochlomre. 

On  pn'pare  le  tungstène  métallique  en  réduisant  l'acide  tungstique  au 
creuset  brasqué  en  présence  du  carbonate  de  soude , ou  mieux  en  décom- 
posant l’acide  tungstique  par  l’hydrogène  sec,  sous  l’influence  d’une 
température  élevée. 

Le  tungstène  se  combine  avec  l’oxigène  pour  former  un  oxide  WO’, 
un  acide  WO’,  et  un  composé  intermédiaire  \VO*,WCP. 

OXIDB  DE  TüNCSTèxE.  WO*. 

L’oxide  de  tungstène  se  présente  sous  dilTérents  aspects,  selon  le  pro- 
cédé  que  l’on  a suivi  pour  le  préparer  ; il  est  d’un  brun  mat , lorsqu’on 
l’obtient  en  réduisant  l’acide  tungstique  pulvérulent  par  l’hydrogène  ; si 
l’acide  tungstique  employé  est  cristallisé , l’oxide  est  d’un  rouge  de 
cuivre  foncé. 

D’après  M.  Wœhler,  le  meilleur  mode  de  préparation  de  cet  oxide 
consiste  à fondre  du  wolfram  avec  du  carbovate  de  potasse  ; on  lave  la 
ma.sse  pour  dissoudre  le  tungstale  alcalin.  La  liqueur  mêlée  à 1 p.  1/2 
lie  sel  ammoniac  est  soumise  à l'évaporation,  et  le  résidu  est  calciné  dans 
un  creuset  ouvert  ; il  reste  un  mélange  d’oxide  et  de  chlorure  de 
potassium  ; on  reprend  le  résidu  par  l’eau  qui  dissout  le  chlorure , et 
laisse,  à l’état  insoluble,  l’oxide  de  tungstène  que  l’on  met  en  digestion 
avec  de  la  potassi^,  afin  d’enlever  des  traces  d'acide  tungsti(|ue  qu’il  peut 
retenir. 

L’oxide  de  tungstène  se  forme  encore  en  chauffant  au  rouge  l’acide 
tungstique  dans  un  creuset  brasqué  ; mais  alors  il  i>st  toujours  mélangé 
avec  un  oxide  bleu  intermédiaire. 

L’oxide  de  tungstène  i>eut  être  obtenu  par  voie  humide,  en  vei’santde 
l’acidc  chlorhydrique  sur  l’acide  tungstique  et  introduisant  une  lahie 
de  zinc  dans  la  liqueur;  ainsi  préparé , il  est  peu  pennaneiit  et  absorbe 
facilement  l’oxigène. 

L’oxide  de  tungstènçne  se  combine  pas  aux  acides.  Si  on  le  fait  bouil- 
lir avec  une  dissolution  de  potasse,  il  décompose  l’eau  et  donne  nais- 
sance à du  tungstatc  de  potasse;  chaulfé  au  contact  de  l’air,  il  brûle 
comme  de  l’amadou  et  se  transforme  en  acide  tungstique. 

COMBIXMSON  DOXIDE  DE  TINIGSTÈX’E  ET  DE  SOLDE. 

On  doit  a M.  Wœhler  la  découverte  d’une  combinaison  d’oxide  de 
tungstène  et  de  soude,  que  l’on  obtient  en  fai.snnt  passer  un  courant  d’hy- 
drogène sec  sur  du  tungstate  de  soude  très  acide  que  l’on  chauffe  au  rouge  ; 
la  masse  traitée  par  l’eau  donne  du  tungstate  de  soude  neutre  qui  se  dis- 
sout, et  laisse  un  résidu  cristallin,  de  couleur  jaune,  ayant  presque  l’éclat 
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cIp  l'or,  qui  est  la  eombinnison  rl’oxide  de  tungstène  et  de  soude  ; on  la 
purillc  par  des  lavages  à l’aride  chlorhydrique , et  on  ta  débarrasse  de 
l'acide  tungstique  en  excès  par  des  lavages  alcalins. 

Ce  composé  cristallise  en  cubes;  il  est  tout  à fait  inattaquable  par  les 
acides,  et  même  par  l’e.au  régale  ; il  a pour  composition  NaO,2\VO’. 

ACtDB  TUNGSTIQUK.  WO*. 

L'acide  tungstique  est  d’un  beau  jaune  paille  ; sa  densité  est  de  6,12  ; 
il  est  insipide  et  insoluble  dans  l'eau , sans  action  sur  les  couleurs  bleues 
végétales  ; la  chaleur,  la  lumière,  les  matières  organiques , le  ramènent  à 
l'état  d'oxide  bleu  intermédiaire;  il  est  réduit  par  le  charbon  et  l’hydro- 
gène. Fondu  avec  le  borax,  il  donne  un  verre  jaune  ou  rougeâtre,  sui- 
vant les  proportions  d’acide  tungstique  employé.  Il  se  combine  facile- 
ment avec  les  bases  , et  se  dissout  dans  l'ammoniaque , lorsqu'il  n’a  pas 
été  calciné. 

ün  prépare  l’acide  tungstique  : 1*  en  chauilant  à l’air  le  protoxidede 
tungstène  ; 2"  en  décomposant  le  tungstate  d'ammoniaque  par  la  chaleur, 
dans  des  vases  ouverts  ; 3'  en  grillant  le  sulfure  préparé  par  voie  humide  ; 
â»  en  décomposant  un  tungstate  par  un  acide  : ce  dernier  procédé  est 
employé  ordinairement  j)our  |)ri'parer  l’acide  tungstique.  On  calcine  au 
rouge  le  wolfram  avec  un  excès  de  carbonate  de  potasse  ou  de  soude; 
on  traite  la  masse  par  l’eau  qui  laisse  à l’état  insoluble  les  oxides  de  fer 
et  de  manganèse  ; la  liqueur  filtrée  contient  le  tungstate  de  soude  qu’on 
décompose  par  l’acide  chlorhydrique. 

Comme  il  est  diflicile  do  laver  l’acide  tungstique  ainsi  préparé,  et 
de  le  séîparer  de  l’acide  chlorhydrique  qu’il  retient , on  a proposé  d’a- 
jouter au  mélange  de  tungstate  alcalin  et  d’acide  chlorhydrique  en  ex- 
cès , du  zinc  qui  ramène  l’acide  tungstique  à l'état  d’oxide  bleu  dont  le 
lavage  est  plus  facile  : cet  oxide,  chaulfé  à l’air  ou  avec  de  l’acide  azo- 
tique, se,  convertit  facilement  en  acide  tungstique. 

OXtDE  ni.EL’  DE  TLNCSTÈNE.  WO*,\VO*. 

Ce  composé  se  produit  toutes  les  fois  que  l’acide  tungstique  est  sou- 
mis à une  réduction  partielle  ; il  se  forme  principalement  : 

1«  D’apri»s  M.  Malaguti,  lors<iu’on  fait  arriver  un  courant  d’hydro- 
gène sur  de  l’acide  tungstique  chauffé  à la  flamme  d’une  lampe  à alcool  ; 

2*  Par  la  calcination  en  vase  clos  du  tungstate  d’ammoniaque  ; 

3"  Quand  on  introduit  du  zinc  dans  une  liqueur  contenant  à la  fois  de 
l’acide  tungstique  et  de  l’aride  chlorhydrique. 

L’acide  tungstique  .se  combine  avec,  l’oxide  de  tungstène  en  plusieurs 
proportions , iwur  former  des  composés  dont  la  teinte  est  verdâtre. 
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SüLFtnES  DK  Tl.Nr.STK.NE.  \VS-  WS'. 

Les  siilfhydraU»  de  sulfures  dissolvent  l’iiride  tunpstique  ; lorsqu’on 
sursature  cette  dissoluliou  par  un  acide,  il  s’en  s<’pare  un  prtvipité  brun 
qui  est  le  sulfure  WS*,  coiTospondant  ]iar  sa  conqwsition  à l’acide 
tungstique  WO^. 

Exposé  à une  chaleur  rouge,  ce  |-a^rsulfurc  se  décom|>ose  et  laisse  pour 
résidu  un  sulfun;  WS’,  ipi’on  jæut  aussi  piviparer  en  calcinant  fortement 
un  mélange  d’une  jinrtie  d’acide  tungstique  et  de  6 parties  de  cinabre. 

Tt  NGSTATKS. 

l.a*s  seuls  tungstaU's  solubles  sont  k base  de  pota.sse,  de  soude  et  d’am- 
moniaque ; les  tungstales  de  soude  et  d’ammoniaque  cristallisent  facile- 
ment. 

Tous  les  tungstatcs  neutres  sont  decompost’‘s  par  les  acides  solubles, 
qui  produisent  un  précipité  iTiusistant  en  un  tungstate  acide,  (|u'une  ébul- 
lition prolongée  avec  un  excès  d’acide  transforme  en  acide  tungstique  pur 
d’une  couleur  jaune. 

L’acide  sulfureux  ne  décompose  pas  les  tungstatcs  alcalins;  l'acide 
sulfliydrique  et  les  sulfures  n’y  forment  pas  de  précipité , mais  les  chan- 
gent en  sulfures  doubles  solubles.  Le  cyanoferrure  de  |Hitassium  nu  les 
précipite  pas. 

Le  zinc,  eu  présence  d’un  excès  d’acide  chlorhydiique,  les  colore  en 
bleu. 

M.  Margueritte  a obtenu  des  tungstatcs  qui  résistent  k l’action  des 
acides  ou  ne  sont  précipités  qu’avec,  une  extrême  lenteur. 

D’après  les  nouvelles  recherches  de  M.  Laurent,  il  existe  plusieurs 
hydrates  de  l’acide  tungstique,  qui  foruieut  avec  l’ammoniaque  dus 
sels  correspondant  k ces  hydrates.  Ces  divers  composés  laissent  par  la 
calcination  un  résidu  \V()’,  qui  présente  la  même  comixisition  centési- 
male, quel  que  soit  l’acide  ou  le  sel  ammoniacal  dont  il  dérive;  mais 
qui  ne  peut  i-égénérer  que  l’es{H;ce  de  tungstate  d'ammoniaque  qui  a 
servi  k le  préparer.  ' 

L’acide  tungsti(|ue  qu'on  obtient  sous  la  forme  d’une  poudre  jaune 
par  l’action  de  l’aciile  azoti()ue  ou  de  l’eau  régale  sur  le  wolfram, 
ayant  pour  formule  \VÜ^,IIÜ,  les  autres  acides  tuugstiques  sont 
représentés  jiar  les  formules  suivantes  : W’0®,AV’Ü“,W‘0'*,W^O'^,\V'*0'*. 
Ces  diverses  modifications  de  l’acide  tungstique  expliqueraient  les  réac- 
tions singulières  de  quelques  tungstatcs.  .Vinsi  l’on  sait  que  quelques 
uns  de  ces  sels  laissent  précipiter  complètement  leur  acide  loraqu’on  les 
traite  par  les  acides  azotique  ou  chlorhydrique , tandis  que  d’autres  ne 
donnent  pas  de  prf'cipité , même  dans  des  liqueurs  très  concentnius  : 
cette  différence , signalée  principalement  par  M.  Margueritte,  tiendrait , 
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d’après  M.  Laurent,  à l’es])èce  d’acide  qui  se  trouve  dans  ces  tung- 
states;  les  tungstates  ordinaires  MO.WQi,  contiennent  un  acide  inso- 
luble, et  les  tungstates  MÜ,\VW  et  M0,W5Q'\  sont  formés  par  un  acide 
qui  se  dissout  dans  l’eau. 

M.  Laurent  a constaté  en  outre  que  tous  les  tungstates  , à l’exception 
des  sels  neutres  (MO,WO’  , retiennent  une  certaine  quantité  d’eau  qui 
ne  peut  pas  être  remplacée  par  les  oxides  métalliques,  et  constitue  une 
partie  essentielle  île  ces  sels,  car  leurs  propriétés  dépendent  de  la  pré- 
sence même  de  cette  eau. 

Voici  les  noms  et  la  composition  que  M.  Laurent  assigne  aux  divers 
états  de  l'acide  tungstique,  et  à quelques  unes  des  combinaisons  de  cet 
acide  avec  l’eau  et  avec  les  bases. 

)•'  Ti/pe.  — Tiiiigflates. 

Acide  toiigslique  anhydre WO'  ; 

— hydraté \VO’,tlü; 

Tiinitsiatr  d'ammoniaqui' AzIl^llO.WO*  ; 

— de  potasse KO,\VÜ’,5HO  : 

— de  sonde .\aO,W  Oï,aitO. 

Kic. 

2"  Type.  — l»otung.Ua(et. 

Acide  isotnngstiqne  anliydnt \\  *(_)*; 

— Iiydrati' \W,110. 

3*  Type.  — Uélatungitales. 

Aride  métatimgstique  anhydre VV’O!»  ; 

— — desséché  à la  tempérai,  ordin.  (tV^U®,tlO),2HO. 

V Type.  — Paratungetalei. 

Acide  anhydre ; 

Acide  desséché  à 200" \V<0'^,2U0  ; 

Paratungalate  de  pola,ssc (=KO,^llO,WH)«),2HO. 

j"  Type.  — Homotungstatee. 

Ihimotnngslate  d'aininonlaqne (J(.\zn’),J(IIO),WH)'*),8HO. 

fi*  Type.  — Polytiingttatee.  ' 

.Acide  anhydre VV^O'"  ; 

Acide  dcs.séché  A 200* \V«0",3H0; 

Polytungstale  d'ammoniaque (.\zII^*,3IIO,VV*0'*. 

L’acide  tungstique  qu’on  obtient  en  traitant  le  wolfram  par  l’eau  ré> 
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RHie  contiont  un  ('■quivaicnt  d'eau  (|u’il  ne  |)erd  qu’au-diîssus  dfi  200"  ; 
il  est  soluble  dans  ranimoniaqiie , el  piodiiil  un  sel  blane  qui  peut  cris- 
talliser *'ii  prismes  à 6 pans  ou  en  lames  minces  ({ui  ont  à peu  pn'-s  l'aspect 
de  l’acide  borique.  Ce  sel  se  déconnwse  par  l’ex  aponition,  el  s*^  change  , 
irapr(>s  M.  Laurent , en  pamtungslale  d’Hnimonia(iue.  Ce  nouveau  sel 
est  peu  soluble  dansTeau,  et  par  l'addition  d’un  cxcAs  considérable  d’ani- 
moniaquc,  il  ne  peut  plus  se  i-edissoudre  dans  la  quantité  de  liquide  qui 
le  tenait  primitivement  en  dissolution. 

Le  précipiU’î  blanc,  gélatineux,  qu'on  obtient  en  traitant  les  tungstates 
de  potass«;  ou  de  soude  neutres  par  l'acide  azotique,  est  un  hydrate  dif- 
férent du  préctslent,  mais  qu’une  dessiccation  ménagi'r  ramène  à l’étal 
de  WOMIO. 

woi.ruAU. 

On  n’a  rencoiilri'  ce  corps  jus<|u'à  prcé^ent  que  dans  les  terrains  primi- 
tifs et  accompagnant  pnsque  toujours  les  minerais  d’étain.  Il  se  trouve 
principalement  en  Saxe , en  Suède , en  Espagne,  en  France,  dans  les  en- 
virons de  Limoges. 

Le  wolfram  de  la  Haute-Vienne  a pour  formule  ; !FeO,WO^)>,[MiiO, 
WO*),  et  celui  de  Zinnwald  : (FeO,WO’j>,'MnO,WO^)^.  Ils  contiennent 
l’un  et  l’autre  une  petit»!  quautité  de  chaux  et  de  magnésie. 

Le  wolfram  se  présente  en  gros  cristaux,  d’un  brun  noir  l'rlatant , à 
cassure  lamelleus»!,  dont  la  fftrme  primitive  »>st  le  prisme  qua»lrangulaire. 

Sa  densité  est  de  7,333.  L’eau  régale  l’attaque  assez  facilement,  et  en 
sépare  l’acide  tungstique  en  poudre  jaune.  Fondu  avec  k‘s  alcalis  ou  les 
carbonates  alcalins,  le  wolfram  est  décompos»''  et  donne  une  dissolution 
qui  laisse  précipiter  par  les  acides  de  l’ackie  tungstique  hydraté. 

Le  wolfram  de  Limoges  fournit  les  3/4  de  son  jioids  environ  d’acide 
tungstique. 


MOLYBDÈNE. 

Le  molybdène  a été  découvert  en  1778  par  Schéele. 

Ce  métal  est  blauc , il  a l’apparence  de  l’argent  mat , el  peut  être 
poli  ; sa  densité  est  de  8,615.  Il  entre  diflicilement  en  fusion  ; on  l’ob- 
tient cependant  en  culot  : exposé  à l’air,  il  éprouve  une  oxidation  super- 
ficielle; si  on  le  chauffe  au  rouge,  il  passe  d’abord  à l’état  d’oxide  brun, 
et  devient  ensuite  bleu  ; à une  température  plus  élevée,  il  se  transforme 
en  cristaux  blancs  d’acide  molybdique. 

L’acide  azotique  attaque  vivement  le  molybdène,  et  le  change  eu  acide 
molybdique. 
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L'acide  sulfurique  concentré  réagit  sur  le  molybdène,  l’oiide  sous 
l’influence  de  la  chaleur,  et  dégage  de  l’acide  sulfureux. 

Les  acides  chlorhydrique,  phosphorique  et  fluorhydriquesont  sans  ac- 
tion sur  ce  métal.  ^ 

On  préjiare  le  molybdène  en  réduisant  l’acide  molyhdique,  par  le 
charbon  ou  par  l’hydrogène , à une  température  rouge. 

Le  molybdène  se  combine  en  trois  proportions  avec  l'oxigène,  forme 
deux  bases  saliiiables,  qui  ont  pour  formules  : MoO  et  MoO^,  et  un  acide 
qui  est  représenté  par  MoO’. 

PROTOXIDE  DE  .MOLVBDÈiNE.  MoO. 

Cet  oxide  est  d’un  brun  noir;  on  peut  l’obtenir  à l’état  anhydre,  en 
décomposant  l’acide  molyhdique  par  une  petite  quantité  de  charbon  : 
011  le  prépare  à l’état  hydraté,  en  dissolvant  un  molybdate  dans  un  exd;s 
d’acide  chlorhydrique,  et  en  mettant  lu  liqueur  en  digestion  avec  du  zinc  ; 
elle  devient  d’abord  bleue,  puis  rougeâtre,  et  enlin  noire;  la  dissolu- 
tion contient  alors  du  chlorure  de  zinc  et  du  protochlorure  de  molyb- 
dène, HoCI.  La  potasse  en  excès  précipite  de  celte  dis.solution  de  l’hy- 
drate d’oxide  de  molybdène  qui  est  brun. 

L’hydrate  de  protoxide  de  molybdène,  chauffé  dans  le  vide  jusqu’au 
rouge  naissant,  se  déshydrate  d’aboivl,  devient  tout  à coup  incandcscept, 
et  perd  sa  solubilité  dans  les  acides.  Il  est  insoluble  dans  les  alcalis , 
mais  se  dissout  dans  le  carbonate  d’ammoniaque.  Lorsqu’on  le  chauffe 
au  contact  de  l’air,  il  se  transforme  en  deutoxide. 

OEUTOXIDE  DE  HOLyBDEXE.  MoO\ 

On  obtient  cet  oxide  à l’état  anhydre,  en  chauffant  fortement  du  mo- 
lybdatc  d’ammoniaque,  ou  en  calcinant  nn  mélange  de  molybdate  de 
soude  et  de  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Pour  préparer  le  deutoxide  do  molybdène  hydraté,  on  traite  une  disso- 
lution d’acide  molyhdique  dans  l’acide  chlorhydrique,  par  du  cuivre  ; on 
forme  ainsi  du  chlorure  de  cuivre  et  du  bichlorure  de  molybdène;  en 
ajoutant  dans  la  liqueur  un  excès  d’ammoniaque,  on  précipite  l’hydrate 
de  deutoxide  de  molybdène,  tandis  que  l’oxide  de  cuivre  est  maintenu 
en  dissolution. 

G>t  oxide  ressemble  entièrement  à l’hydrate  de  sesqui-oxidc  de  fer;  il 
s’oxide  il  l’air,  et  ilevient  vert  en  se  tranformant  en  molybdate  de  molyb- 
dène. Il  est  un  peu  soluble  dans  l’eau , rougit  faiblement  le  tournesol , 
et  cependant  ne  se  comporte  dans  aucune  circonstance  comme  un 
«eide. 
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ACIDE  HOLYBDIQUE.  MoO^. 

Cet  acide  est  blanc  et  devient  jaune  par  la  calcination  ; il  peut  être 
obtenu  cristallise  en  aiguilles  soyeuses  et  brillantes  ; il  est  fusible,  et  $c 
prend  en  masse  cristalline  par  le  refroidissement;  il  se  volatilise  surtout 
lorsqu’on  le  chauffe  dans  des  vases  ouverts;  ses  vaj)curs  se  condensent  en 
écailles  blanches  et  cristallines.  Sa  densité  est  de  3,5. 

L’acide  molybdique  est  un  peu  soluble  dans  l’eau, qui  en  prend  1/570 
de  son  poids  à la  temi)érature  ordinaire  ; il  est  beaucoup  plus  soluble  à 
chaud.  Sa  dissolution  rougit  le  tournesol. 

Les  métaux,  les  acides,  ou  les  sels  qui  absorbent  facilement  l’oxigéne, 
tels  que  le  fer,  le  zinc,  l’acide  sulfhydrique,  le  sulfate  de  protoxide  de  fer, 
le  protochlorure  d’étain,  etc.,  ramènent  l'acide  molybdique  à l’état  d'un 
oxide  bleu  intermédiaire. 

L’acide  molybdique  se  prépaie  au  moyen  du  sulfure  que  l’on  trouve 
dans  la  nature. 

Il  suffit  de  griller  ce  corps  iiendant  un  certain  temps,  ou  de  l’oxider 
par  l’acide  azotique,  pour  le  transformer  en  acide  molybdique  impur. 
On  purifie  l’acide  molybdique  en  le  faisant  entrer  en  combinaison  avec 
les  bases,  et  principalement  avec  l’ammoniaque  , et  en  décomposant  le 
molybdate  d’ammoniaque  par  un  acide  qui  donne  de  l’acide  molybdique 
pur. 

L’oxide  de  molybdène,  traité  par  l’acide  azotique  , produit  aussi  de  l’a- 
cide molybdique. 

MOI.YBDATES  d’OXIDE  DE  MOLYBDÈNE. 

L'acide  molybdique  se  combine  avec  le  deutoxidc  de  molybdène  en 
différentes  proportions,  et  forme  des  oxides  intermédiaires  qui  pré- 
sentent do  belles  teintes  bleues  ou  vertes. 

Le  composé  bleu  que  quelques  chimistes  ont  considéré  comme  un  acirfe 
molybdeux,  et  qui  est  un  oxide  intermédiaire,  s’obtient  : 

1*  En  riiduisant  l’acide  molybdique  par  le  charbon  à une  basse  tem- 
pérature; 

2*  En  triturant  pendant  longtemps,  dans  l’eau,  un  mélange  de  6 p 
d’acide  molybdique  et  de  3 p.  de  deutoxide  de  molybdène  ; 

3*  En  faisant  passer  un  courant  d’hydrogène  sur  de  l’acide  molybdique 
chauffé  au  rouge  naissant  ; 

h"  En  précipitant  du  bichlorure  de  molybdène  par  du  molybdate  d’am- 
moniaque. 

Ce  corps  est  soluble  dans  l’eau;  il  est  précipité  de  sa  dissolution  par 
du  sel  ammoniac  ; l’air,  l’acide  azotique,  le  chlore,  le  changent  rapide- 
ment en  acide  molybdique.  Il  parait  être  formé  par  la  combinaison  de  b 
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CARACTèRES  DES  SELS  DE  UEUTOXIDE  DE  MOLYBDÈNE.  58.> 

équivalents  d’acide  molybdique  avec  I équivalent  de  deutoxide  de  mo- 
lybdène; sa  formule  est:  MoO^(Mo(>’)'. 

11  existe  un  autre  molybdate  de  molylxlène,  de  couleur  verdâtre,  qui  a 
pour  formule  : MoO*,(MoO*)*. 

MOLYBDATES. 

L'acide  molybdique  se  combine  avec  les  alcalis  et  forme  des  sels  in- 
colores et  cristallisables,  d’une  saveur  faiblement  métallique.  Ces  sels 
peuvent  être  neutres  ou  acides  : dans  les  molybdates  neutri's,  le  rapport 
de  l'oxigène  de  l’acide  à l’oxigène  de  la  base  est  de  3 : I . 

Les  autres  molybdates  métalliques  sont  en  général  insolubles,  et  se 
produisent  par  double  décomposition. 

L’acide  molybdique  est  précipité  de  .ses  dissolutions  par  tous  les  acides, 
et  redissous  par  un  excès  d’acide,  excepté  par  l’acide  azotique. 

Les  dissolutions  des  molybrlates  dans  les  acides,  étiMulues  d’eau  et  sou- 
mises au  contact  du  zinc  , deviennent  successivement  bleues  , vertes  et 
noires , et  laissent  déposer , en  dernier  lieu , un  précipitti  d’une  couleur 
de  rouille. 

CARACrÈRES  DES  SELS  DK  PROTOXIDE  DE  MOLYBDÈNE. 

Potasse.  — Précipité  bran,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  brun , à peine  soluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipité  brun,  très  soluble  dans  un  excès 
de  pn'îcipitant. 

Cyanoferrure  et  cyamferride  de  je>tnssium.  — Précipité  brun. 

Sutfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  brun,  soluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

.\eide  sutfhijdrique.  — Précipité  noir,  ne  se  formant  que  lentement. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  DEUTOXIDE  DE  MOLYRDÈNE. 

Potasse.  — Précipité  bran,  insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Ammoniaque  — Même  réaction. 

Carbonates  de  potasse,  de  soude,  bicarbonates,  carbonate  d'ammoniaque. — 
Précipité  bran,  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Cyanoferrure  et  cyanoferride  de  potassium. — Précipité  bran. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  bran,  soluble  dans  un  excès 
de  réactif.  Cette  dissolution  est  précipitée  en  jaune  par  l'acide  chlorhy- 
drique. 

Acide  suiptydrique.  — Précipité  brun,  se  formant  lentement. 
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On  connaît  trois  sull'uivs  de  niolylidéne  : 

M.kSJ  ; 

MoS^  ; 

MoS‘. 

Le  bisulfure,  MoS^,  se  rencontre  assez  souvent  dans  le  granit,  mais  tou- 
jours en  petite  quantité.  Ce  minéral  sert  à préparer  tous  les  composés  de 
molybdène.  Il  présente  l'aspect  du  graphite;  sa  couleur  est  d'un  gris 
plombé;  sa  densité  est  de  2|,138.  Il  résiste  à une  température  très  élevée 
sans  se  fondre  ni  se  volatiliser.  L'acide  sulfurique  concentré  et  bouillant 
l'atta<iue  en  dégageant  de  l'acide  sulfureux,  et  eu  pixaluisant  une  disso- 
lution bleue.  L’eau  régale  le  dissout  également  ; l’acide  azotique  l’oxide 
et  le  transforme  en  acide  sulfurique  et  en  acide  molybdique  insoluble. 

Les  s<'ls  de  protoxide  et  de  bi-oxide  de  molybdène  sont  ])eu  connus  et 
sans  usage. 

Depuis  quelque  temps  on  trouvis  dans  le  commerce  , et  particulière- 
ment eu  Prusse  et  en  Bohème,  du  molybdatede  plomb  natif  en  petits  cris- 
taux presque  purs , qui  (aHivent  servir  a la  préparation  des  autres  com- 
binaisons du  molybdène. 

BIMOI.YÜD.ATE  DE  SOUDE.  NaO,(MoO’)*  ,7110. 

Pour  obtenir  le  bimolybdate  de  soude,  on  fait  un  mélange  intime  de 
5 parties  de  molybdate  de  plomb  naturel  avec  '2  parties  de  carbonate  de 
.soude  anhydre  , et  on  le  chauffejus<iii'à  fusion  cotnplète  dans  un  creuset 
(h'  fer.  La  masse  fondue  est  traitée  [wir  l’eau  ; le  plomb  reste  en  partie  a 
l’étal  niftallique  et  en  partie  à l'étal  d’oxide.  On  fait  crisUdliser  la  dis- 
solution pour  séparer  la  plus  grande  partie  du  carbonate  de  soude,  et 
l’on  ajoute  ensuite  dans  la  liqueur  un  excè-s  d’acide  acétnjue  ; il  se  forme 
de  l’acétate  de  soude  et  du  bimolylKlale  de  soude  : a;  dernier  sel  so  dé- 
pose aussitôt  en  petits  cristaux  ; par  l’évaiwration  on  olttient  la  portion 
qui  était  restée  dans  la  liqueur  ; une  seconde  crisbdiisation  donne  du 
molybdate  de  soude  très  pur. 


VAN.4DIÎIM. 

I.Z;  vanadium  a été  découvert  en  1830  par  Sefslrom  , ilans  un  fer  sué- 
dois remarquable  par  sa  ductilité  , et  qui  avait  été  fabriqué  avec  l’oxide 
do  fer  magnétique  du  mont  Taberg.  On  l’a  trouvé  ensuite  dans  une 
mine  de  plomb  du  Mexique , dans  le  cuivre  schisteux  de  Hansfeld , et 
dans  quelques  minerais  noirs  d’urane.  Ce  métal  a été  surtout  étudié  par 
U.  Berzélius. 
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Le  vanadium  est  blanc;  il  ressemble  à l'argent  et  surtout  au  molyb- 
dène. Il  n’est  pas  ductile  ; il  est  bon  conducteur  de  la  chaleur  et  de  l'éltx;- 
llicité. 

11  se  dissout  racilemeiit  dans  l’acide  azotique  ou  dans  l’eau  régale;  celte 
dissolution  est  d'un  beau  bleu. 

Les  acides  sqlfqrique  et  chlor^iydrique  l’attaquent  très  diflicilement 

Il  se  combine  en  trois  proportions  avec  l’oxigène,  et  fornte  ui)  prqtoxide 
qui  a pour  formule  yo,  un  deutoxide  V0'‘,  et  un  acide  qui  a pour  com- 
position V0>. 

Ces  oxides  peuvent  en  outre  se  combiner  entre  eux  en  plusieurs  pro- 
portions pour  produire  des  oxides  intermédiaire^  qui  sont  reiparquables 
par  leurs  belhts  teintes  vertes  ou  pourpres. 

PROTOXIDE  DE  VAXyDIUU.  VO. 

Lt!  protoxide  de  vanadium  s’obtient  en  réduisant  l’açide  vanadique 
par  l’hydrogène  à une  temirérature  rouge,  ou  en  cet  acide  fondant  au 
creuset  brasqué.  Ce  corps  est  indifférent;  il  ne  se  combine  ni  aux  acides, 
ni  aux  bases. 

' DEUTOXIDE  DE  VA>ADIU!tt.  VO*. 

Le  deutoxide  de  vanadium  iJcut  se  prt'parer  en  précipitant  un  sel 
<le  deutoxide  de  vanadium  par  la  ]X>tasse. 

G;t  oxide  à l’état  d’hydrate  est  blanc , et  devient  brun  par  la  dessicca- 
tion. Il  se  dissout  dans  les  acides  et  forme  des  sels  dont  la  teinte  est  bleue. 
Il  s'unit  aussi  aux  bases  et  produit  des  sels  auxquels  un  pourrait  donner 
le  nom  de  vonadites.  Exposé  à l’air,  il  prend  une  teinte  verditre  et  se 
transforme  en  oxide  intermt’xliaire. 

ACIDE  VANADIQUE.  VO*. 

L’acide  vanadique  s’obtient  en  chaulTant  le  vanadate  d’ammoniaque 
dans  un  creuset  de  platine  ouvert  ; il  se  forme  d’abord  un  oxide  upir  qui 
absorbe  l’oxigènc,  et  se  transforme  en  acide  vanadique. 

Cet  acide  est  jaunâtre , rougit  fortement  le  tournesol , entre  en  fusion 
à la  température  rouge , et  devient  incandescent  au  moment  de  sa  solidi- 
iication  ; il  supporte  une  température  blanche  sans  se  décom|x>ser.  Il  est 
légèrement  soluble  dans  l’eau  qu’il  colore  en  jaune. 

L’acide  vanadique  est  réduit  à l’état  d’oxide , par  les  acides  oxalique , 
tartrique,  l’alcool,  le  sucre,  etc.  Fondu  avec  le  borax , il  donne  une  masse 
colorée  en  vert. 

L'acide  vanadique  se  combine  facilement  aux  bases  ; les  vanadates  al- 
calins sont  solubles  dans  l’eau  et  cristallisables. 
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OXIDES  IXTEBMEDIAinES. 

Les  oxides  de  vaiuidium  hydratés  exposés  à l’air  absorbent  l'oxigène  et 
donnent  naissance  à dc's  combinaisons  en  proportions  différentes  d’acide 
vanadique  et  de  bi-oxide  de  vanadium. 

Ces  composés  peuvent  aussi  être  obtenus,  soit  en  chauffant  directe- 
ment le  bi  -oxide  de  vanadium  avec  l’acide  vanadique  , soit  en  mêlant  des 
dissolutions  de  bivanadate  de  ixitasse  et  d’un  sel  neutre  de  bi-oxide  de 
vanadium.  Les  compos(''8  V0’,(V03)’,  et  V(P,(V03)<,  fonnent,  lorsqu’on 
les  met  dans  l’eau,  des  dissolutions  d’une  belle  couleur  verte.  Ils  s’oxi- 
dent  par  le  contact  prolongé  de  l’air,  et  passent  .successivement  au  jaune 
venlàtre  et  au  jaune  orangé. 

M.  Berzélius  a fait  connaître  un  vanadateplus  basique  que  les  précé- 
dents, dont  la  couleur  est  pourpre. 

CARACTÈRES  DE.S  SELS  DE  RI-OXIDE  DE  VANADILM. 

Le  protoxide  de  vanadium  ne  se  combine  pas  avec,  les  acides  ; le  bi- 
oxide  VO*  fonne  avec  les  acides  des  dissolutions  d’un  bleu  d’azur.  Ces 
s<dsdess<'‘cbés  sont  ordinairement  bruns  et  plus  rarement  verts.  Leur  saveur 
rapjielle  celle  des  dissolutions  de  fer.  La  |ailns.s«'  et  la  soude  produisent 
dans  les  sels  de  vanadium  un  prf'cipité  blanc-grisâtre , qui  brunit  au 
contact  de  l’air , et  qui  .se  di.ssout  dans  un  excès  d’alcali.  L’ammoniaque 
en  excès  y forme  un  précipité  brun. 

L’acide  sulfbydrique  ne  les  trouble  pas;  les  sulfures  solubles  y fout 
naître  un  précipité  noir,  soluble  dans  un  excts  de  réactif , et  la  liqueur 
devient  pourpre. 

Les  carbonates  alcalins  produisent  dans  les  .sels  de  vanadium  un  pré- 
cipité blanc-grisâtre  ; le  cyanoferrure  de  potassium  donne  un  prréipité 
jaune-citron  qui  vi'rdit  à l’air. 

L’acide  tannique  y forme  un  précipilt';  d'un  bleu  intense , qui  res- 
.semble  lieaucoup  au  tannah;  de  sesqui-oxide  de  fer. 

COMBI\AISO\S  DE  L'ACIDE  VAXADIQIE  AVEC  LES  ACIDES- 

Les  acides  sulfurique , azotique,  phosphorique , arsénique  , oxalique, 
tartrique,  etc.,  se  combinent  en  proportions  définies  avec  l’acide  vana- 
dique. Cas  sortes  de  sels  nu  d’acides  doubles  ont  été  particulièremeut  étu- 
diés et  analysé-s  par  M.  Berzélius.  Ils  cristallisent  avec  facilité,  et  leur 
composition  suit  les  règles  ordinaires  do  lu  saturation.  Ainsi  le  sulfate 
neutre  d’acide  vanadique  a pour  formule  : VlH,3S05. 

Ces  composés  sont  rouges  ou  jaunes,  d’une  saveur  acide  et  astringente  ; 
leurs  dissolutions  se  décolorent  quand  on  les  chauffe;  elles  deviennent 
bleues  quand  on  les  met  en  contact  avec  l’acide  sulfbydrique , l’alcool , 
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le  sucre , et  surtout  le  tannin.  L’acide  vanadiquc  perd  alors  une  partie  de 
son  oxigène,  et  passe  à l'état  de  bi-oxide  de  vanadium  qui  reste  en  disso- 
lution dans  l’acide , qui  était  combiné  d’abord  à l'acide  vanadique. 


TANTALE  OU  COLOMBIÜM. 

Ce  métal  fut  découvert  eu  18Ü1  par  M.  llatchett,  dans  un  minéral  ve- 
nant d’Amérique  ; on  lui  donna  le  nom  de  colombium. 

L’année  suivante,  M.  Ekeberg  retira  de  minéraux  très  rares  provenant  de 
Suède,  un  métal  qu’il  crut  être  nouveau,  et  auquel  il  donna  le  nom  de 
Umtale  ; en  1809,  NVollaston  démontra  que  le  tantale  et  le  colombium 
étaient  identiques. 

Le  tantale  existe  à l’état  d'acide  tantalique,  et  se  trouve  combiné  aux 
oxides  de  fer,  de  manganèse,  d’yttrium,  d’uranium,  de  tungstène,  dans 
des  minéraux  très  rares  qui  portent  les  noms  île  lanialilc , A’yttrotan- 
Inthe. 

L’oxide  de  tantale  n’étant  pas  réductible  par  le  charbon,  [Huir  obtenir  le 
tantale,  il  faut  décomposer  son  chlorure  , à une  température  rouge,  par 
le  |K)tassium  ou  par  un  courant  de  gaz  ammoniac. 

Le  tantide  est  noir;  quand  il  est  en  poudre,  il  prend  un  éclat  métallique 
par  le  brunissoir.  11  est  infusible  , même  au  feu  de  forge.  Chautfé  au 
contact  de  l’air,  il  brûle  vivement  et  se  transforme  en  acide  tantalique. 

la;  tantale  se  combine  avec  l’oxigèneeii  deux  proportions. 

Le  protoxkle  de  tantale  a pour  formule  : TaU.  Il  s’obtient  en  réduisant 
l’acide  tantalique  dans  un  creuset  brasqué  ; il  est  d’un  gris  fouet';  ; il  raie 
le  verre  et  n’est  dissous  par  aucun  acide. 

L’acide  tantalique  a pour  conijKisition  ; Ta'^0’.  Il  est  blanc  , insoluble, 
infusible  et  indécomposable  par  la  chaleur  ; d’une  densité  de  6,78  ; il  rou- 
git le  tournesol  quand  il  est  hydraté.  Il  se  dissout  dans  les  acides  fluor- 
hydrique  et  chlorhydrique;  semblable  à quelques  acides  métalliques  , et 
principalement  à l’acide  staiinique,  il  jieut  exister  sous  deux  états  isomé- 
riques  dift'érents.  L’acide  tantalique  hydraté  TaW,3HO  est  soluble  dans 
la  j)otas.se  caustique  et  dans  h;  bi-oxalnte  de  [xitasse. 

Les  sels  de  tantale  sont  à peine  connus. 

Le  perchlorure  de  tantale  peut  être  obtenu  , sous  forme  de  prismes 
jaunâtres , fusibles  à 22f,  en  exposant  au  rouge  vif,  à l’action  du  chlore 
sec,  un  mélange  d’acide  tantalique  et  de  charbon.  L’eau  le  décompo.se 
eu  acides  chlorhydrique  et  tantalique. 

IjO  .sulfure  de  tantale  Ta^S^  est  une  poudre  grise  d’un  aspect  métal- 
lique , qu’on  obtient  en  chauffant  l’acide  tantalique  dans  la  vapeur  de 
sulfure  de  carbofte. 
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L(S  tatitalau«  alralins,  at  particali^rement  celui  île  soude,  ne  sont  pn’*' 
ripités  que  d’une  nianilire  incoinpièle  pal*  l’acide  chlorhydrique.  L’eau 
houilinntc  les  décompose  en  un  sel  acide,  incolore,  qui  se  précipite,  et  en 
un  tantalate  basique  qui  reste  dissous. 

D’après  M.  Hermann,  quand  on  plonge  une  lame  de  zinc  dans  une  dis- 
solution chlorhydrique  d’acide  tantalique  hydraté , la  liqueur  reste  inco- 
lore , et  après  un  contact  prolongé,  l’acide  tarltalique  se  précipite  en 
flocons  blancs.  On  a cru  jiendant  longtemps  qu'il  se  produisait  dans  cette 
réaction  un  oXide  intermédiaire  de  tantale. 

L’acide  tantalique  fondu  avec  le  Imrax  ou  avec  le  sel  de  phosphore 
donne,  dans  les  flammes  intérieure  et  extérieure  du  chalumeau,  un  verre 
incolore,  qui  deVielit  laiteux  lorsqu’il  est  complètement  .saturé  d’acide 
tantalique. 

M.  H.  Rose  et  M.  Hermann  ont  projwsé  de  substituer  à l’équivalent  du 
tantale,  11S8.S,  que  nous  avons  donné  d'après  M.  Berzélius,  le  nombre 
t.’iSl,15.  L’acide  tantalique  aurait  alors  pour  formule  ; TaO’. 


NIOBIUM  ET  PÉLOPIUM. 

M.  H.  Rose  B trouvé  récemment,  dans  certains  échantillons  de  tantalite 
deux  métaux  nouveaux  auxquels  il  a donné  les  noms  de  niobium  et  da 
pélopium. 

Le  niobium  a été  retiré  des  tantalitcs  provenant  de  l’Amérique  septen- 
trionale. Il  peut,  cx>mme  le  tantale,  se  combiner  avec  l’oxigène,  pour 
former  un  acide  que  M.  H.  Rose  a nommé  neide  niobiqut. 

On  observe  les  différences  suivantes  entre  les  acides  iiiobique  et  tan- 
taliqiip.  La  densité  de  l’acide  niobique  est  plus  faible  que  celle  de  l’acide 
tantalique.  L’acide  niobique  devient  jaune  quand  on  le  chauffe,  et  rede- 
vient bfcnc  par  le  rerroidissement  : l’acide  tantalique  ne  change  pas  de 
couleur  quand  on  le  Soumet  à l'action  de  la  chaleur.  L'acide  sulfurique 
ne  précipite  pas  complètement  à froid  l’acide  tantalique  d’un  tantalate 
alcalin,  tandis  que  l’acide  niobique  est  précipité  entièrement  d’un  niobatc 
jiar  l’acide  sulfurique  froid. 

Les  combinaisons  des  acides  tantalique,  niobique  et  p<’‘lopique  avec  la 
potasse , traitt’Hîs  d’abord  par  un  acide,  et  ensuite  par  la  teinture  de  noix 
de  galle,  sont  décomjwsé’es,  et  donnent  des  précipités  différemment  colo- 
r>'*s;  avec  l’acide  tantalique  il  se  forme  un  précipité  d’un  jaune  clair,  avec 
l’acide  niobique  on  produit  un  précipité  brun  foncé  , èt  avec  l’acide  pé- 
lopique  il  se  forme  un  précipité  orange. 

L’acide  niobique  en  dissolution  dans  l’acide  chlorhydrique,  traité  par 
le  zinc,  produit  une  liqueur  d’uii  très  beau  bleu. 
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Un  peut  obtenir  facilement  le  niobium  métallique,  en  cliaufTant  dans 
un  courant  d’ammoniaque  du  chlorure  de  niobium  saturé  de  gaz  am- 
moniac. 

Le  niobium,  ainsi  que  le  tantale,  est  insoluble  dans  l’eau  régale,  mais 
■se  dissout  dans  un  mélange  d’acide  fluorhydrique  et  d’acide  azotique. 

Les  acides  niobique  et  pélopique  méliis  à du  charbon  sont  décomposés 
par  le  chlore  à une  température  rouge , et  convertis  en  chlorures.  Le 
chlorurede  pélopium  est  jaune  et  fusible  à 212°.  Le  chlorure  de  niobium 
est  blanc,  infusible  et  beaucoup  moins  volatil  que  le  chlorure  de  pélo- 
pium. L’eau  convertit  ces  deux  chlorures  en  acide  chlorhydrique  et  en 
acides  pélopique  ou  niobique. 

L’hydrogène  est  sans  action  sur  les  acides  tanlalique,  niobique  et  pé- 
lopique : ces  deux  derniers  acides  sont  transformés  en  sulfure  par  l’hy- 
drogène sulfuré. 


ÎLMÊNIUM. 

D’après  M.  Hermann,  il  n’existerait  pas  d’acide  tantalique  dans  l’yttro- 
tantalité  de  Sibérie  : ce  minéral  contiendrait  un  acide  particulier  résul- 
tant de  l’oxidation  d’un  nouveau  métal,  r//mém’«m. 

O métal , dont  l’existence  ii’ést  pas  encore  entièrement  mise  hors  de 
doute , présenterait  la  plüs  grande  analogie  avec  le  tantale  , le  niobiuHl 
et  le  pélopium. 

L’acide  ilménique  a une  densité  de  4,1  à 4,2,  tandis  que  la  densité  de 
l’acide  tantalique  s’élève  à 6,78. 

L’acide  ilménique  prend  une  couleur  jaune  foncée  quand  on  le  cal- 
cine ; son  hydraté  bleuit  par  le  contact  du  zinc  et  de  l’acide  chlorhy- 
drkpje.  L’hydrate  d’acide  ilménique  n’est  pas  soluble  dans  l’acide  chloi-- 
hydrique,  et  cette  propriété  le  distingue  de  l’acide  niobique  : il  donne  un 
verre  incolore  quand  on  le  fond  avec  du  borax  au  chalumeau. 

L’ilménatc  de  soude,  mêlé  à de  l’acide  chlorhydrique,  produit,  avec  le 
cyanofemire  de  potassium  ou  la  noix  de  galles , un  précipité  brun  , 
beaucoup  plus  fohcé  que  les  précipités  obtenus,  dans  des  conditions  sem- 
blables, avec  le  tantalate  ou  le  niobate  de  soude. 

L’équivalent  de  l’ilménium  diffère  beaucoup  des  équivalents  du  tantale 
et  du  idobium,  et  il  est  plus  léger.  Si  l’on  représente  par  I10>  la  compo- 
sition de  l’acide  ilménique,  l’équivalent  de  l’ilménium  est  de  750 environ. 

L’acide  ilménique  produit,  avec  l’acide  sulfuri(|ue,  une  combinaison 
qui  .se  détniit  entièrement  sous  l’innucnce  d’une  grande  quantité  d’eau, 
en  laissant  un  résidu  d’acide  ilménique  hydraté  ; celte  n'aclion  établit  une 
difTércnce  entre  l’acide  et  ilménique  et  l’acide  niobique. 
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MERCURE. 

Lo  nle^cul^•  est  le  s»îul  métal  li<|uide  à la  température  urdiiiaire.  Il  est 
presque  aussi  blanc  et  aussi  éclatant  que  l'argent.  Soumis  à un  froid 
de  ùO",  il  se  soliditie  et  cristallise  en  oclaidres.  Pendant  l’expédition  du 
capitaine  PaiTv  datis  les  inere  du  Nord , on  put  examiner  les  propriétés 
physiques  du  mercure  solide,  et  l’on  reconnut  que  ce  métal  prenait  place 
à cété  du  plomb  et  de  l’étain,  quant  à sa  malléabilité,  à sa  ductilité  et  à 
sa  ténacité.  Les  exiaîriences  de  M.  Thilorier  ont  confirmé  et  étendu  les  ré- 
sultats observés  par  le  capitaine  Parry.  En  soumettant  au  froid  produit 
par  un  mélange  d’acide  carbonique  solide  et  d’étlier  plusieurs  kilogr. 
de  mercure,  M.  Thilorier  a constaté  que  ce  métal  |)ouvait  être  laminé  , 
et  qu’il  était  facile  d’en  faire  des  médailles  dont  quelques  unes  furent 
même  frapp«‘es  au  balancier. 

Le  mercure  solidifié  produit , loiiaïu’on  le  met  sur  la  peau  , la  même 
sensation  (|u’un  corps  chaud , et  la  désorganise  presque  immédiatement. 
Ce  métal  n’a  ni  iKleurni  siveur  sensibles  : il  est  tn'“s  dilatable;  de  ü à 100“, 
sa  dilatation  est  à peu  prt-s  proportionnelle  aux  quantités  de  chaleur 
qu’il  absorbe.  La  densité  du  mercure  à 0"  est  de  13,596  ; celle  du  mer- 
cure solidilié  est  de  13,391. 

Ia:  mercure  [Kuit  absorlxir  une  certaine  quaiitih;  d’air  et  d'eau  dont  on 
ne  le  débarrasse  que  par  une  ébullition  soutenue.  Ce  métal  bout  vers 
360"  ; la  densité  de  sa  vapeur  est,  d’après  M.  Dumas,  de  6,976. 

On  pi-olite  de  la  volatilité  du  mercure  pour  le  distiller  et  le  déliarrasser 
d(^  métaux  étrangers  qu’il  tient  souvent  eu  dissolution. 

On  distille  en  général  le  mercure  dans  des  bouteilles  eu  fer  forgé  qui 
siîrvent  à transjiorter  ce  métal, et  qui  dans  ce  cas  font  l’oilicc  de  cornues  ; 
la  bouteille  communiiiue  avec  un  récipient  au  moyen  d’un  canon  de 
fusil  courb('‘.  Dans  les  laboratoiivs , celte  distillation  se  fait  dans  des  cor- 
nues en  verre  oixlinaire. 

SL  Slillon  a reconnu  que  la  préseuce  de  certains  métaux,  comme  le 
plomb , l’étain , retarde  beaucoup  la  distillation  du  mercure , tandis 
que  d’autres  métaux  , comme  le  platine,  paraissent  l’accélérer.  M.  Bar- 
reswil  a démontré  que  lt«  métaux  qui  retardent  la  distillation  du  mercure 
sont  les  métaux  oxidables,  qui , conune  le  plomb  et  l’étain,  viennent  for- 
mer à la  surface  des  bains  métalliques,  une  sorte  de  pellicule  d’oxide  qui 
s’oppose  à l’ébullition  ; une  couche  d'huile  ou  de  matière  résineuse 
agit  de  la  même  manière. 

Souvent  on  purifie  le  mercure  sans  le  distiller,  en  l’agitant  simple- 
ment avec  de  l’acide  azotique  étendu  qui  di.ssout  les  métaux  et  les  oxides 
qu’il  peut  tenir  en  dissolution;  il  se  produit  d'abord  de  fazotate 
do  mercure  qui  est  décomposé  par  les  métaux  étnuigers  : ces  métaux 
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enti'ent  ensuite  en  dissolution  et  le  mercure  se  précipite.  Le  mercure  peut 
aussi  être  débarrassé  de  l’étain  avec  lequel  il  est  quelquefois  mêlé , en 
le  faisant  légèrement  chauffer  avec  de  l'acide  chlorhydrique  du  com- 
merce. 

Le  mercure  n’émet  pas  sensiblement  de  vapeurs  quand  il  est  suflisam- 
meiit  refroidi  ; ses  vapeurs  sont  très  sensibles  à la  température  de  20 
ou  25*  ; selon  M . Stromeyer,  l’inlluence  de  la  vapeur  d’eau  facilite  beau- 
coup son  évaporation. 

On  peut  constater  facilement  que  la  vapeur  de  mercure  n’obéit  pas  à 
la  loi  du  mélange  des  gaz  et  des  vapeurs,  en  suspendant  une  feuille 
d’or  dans  un  flacon  qui  contient  une  certaine  quantité  de  mercure.  Si 
l’on  opère  à une  température  peu  élevé-e,  on  reconnaît  que  la  feuille  d’or 
ne  blanchit  que  dans  la  partie  qui  est  rapprochée  du  mercure , tandis 
qu’au-delà  d’une  certaine  limite  la  feuille  d’or  n’est  plus  alU'-rée.  Ces  ob- 
.scrvations  curieuses  sur  la  limite  d’une  atmosphère  mercurielle  à une 
ba.sse  tempt-rature , sont  dues  à M.  Faraday. 

Le  mercure  exerce  une  action  lente,  mais  délétère,  sur  l’économie  ani- 
male, et  produit  des  tremblements  et  des  salivations,  que  l’on  remarque 
souvent  chez  les  ouvriers  exposés  au  contact  direct  du  mercure  ou  aux 
émanations  de  vapeurs  mercurielles. 

Lorsque  le  mercure  est  pur,  il  ne  mouille  presque  aucun  corps  ; cette 
propriété  [«ut  servir  à reconnaître  sa  pureté.  Mais  loi'squ’il  tient  en  dis- 
solution des  métaux  étrangers,  tels  que  le  cuivre,  l’étain,  le  plomb,  il 
mouille  les  vases  de  verre;  on  dit  alors  qu’il  fait  ta  queue;  en  projetant 
le  mercure  impur  sur  une  surface  plane , on  voit  les  globules , au  lieu 
d’étre  sphériques,  prendre  une  forme  allongée. 

mercure  amalgamé  à 1 /èOUU  de  plomb  forme  dans  les  tubes  une 
surface  plane;  un  peut  s’en  servir  pour  graduer  des  instruments  de 
veire. 

Le  mercure,  agité  avec  certaines  dissolutions  métalliques,  comme  celles 
du  chlorure  de  calcium , du  chlorhydrate  d’ammoniaque  , du  sal- 
p<-tre  , etc. , se  divise  en  une  infinité  de  petits  globules  qui  ont  souvent 
une  certaine  peine  à se  réunir. 

Le  mercure  exposé  à l’air  se  ternit  peu  à peu  sans  s'oxider.  Lorsqu’on 
le  mélange  avec  des  corps  gras,  il  prend  une  couleur  grise  plus  ou 
moins  foncée , s'éteint  et  se  convertit  en  un  corps  noir,  que  quelques 
chimistes  ont  considéré  comme  du  protoxide  de  mercure , mais  qui  pa- 
rait être  du  mercure  très  divisé. 

Ix)rsqu’on  chauffe  le  mercure  au  contact  de  l’air  à une  tempt'-rature 
de  350",  on  détermine  son  oxidation  et  il  se  produit  du  bi-oxide  de  mer- 
cure. Le  mercure  ne  décompose  l’eau  à aucune  température. 

L’acide  azotique  attaque  le  mercure  à froid  , et  forme  de  l’azotate  de 
protoxide  de  mercure , lorwjue  le  mercure  est  en  excès  ; mais  à chaud 
ir. 
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lorsque  l'iicide  est  en  exeis,  il  se  produit  toujoure  de  l'aEütalc  de  bi- 
oxide  de  mercure. 

L’acide  sulfuri(|ue  étendu  est  sans  action  sur  le  mercure;  mais  lors- 
qu'il est  concentré,  et  qu’on  fait  intervenir  l’inlluencede  la  chaleur,  il  se 
dégagede  l’acide  sulfureux,  et  il  se  forme,  suivant  la  proportion  du  métal, 
du  sulfate  de  protoxide  ou  de  deutoxide  de  mercure. 

Le  mercure  n’est  pas  sensiblement  attaqué  par  l’acide  chlorhydrique 
gazeux  ; si  l’air  inttin'ient , il  se  forme  de  l’eau  et  du  chlorure  de  mer- 
cure, ainsi  que  l’a  démontré  M.  Régnault. 

Le  mercure  s’allie  avec  un  grand  nombre  de  métaux  , et  produit  des 
anialgmnes. 

OXIDES  DE  UERCUBB. 

Le  mercure  si!  combine  avec  l’oxigène  en  deux  proportions  ; ou  con- 
naît un  protoxide  qui  a pour  formule  Hg’O , et  un  deutoxide  qui  est  re- 
présenté  |)ar  la  formule  UgO. 

PROTOXIDE  DE  JIERCURE.  IIg-0. 

Cet  oxide  est  très  peu  stable;  lorsqu’on  précipite  un  sel  de  protoxide 
de  mercure  par  de  la  potasse,  on  obtient  un  précipité  noir  qui,  d’apri-s 
les  observations  de  M.  Guibourt,  est  ordinairement  un  mélange  de  mer- 
cure et  de  deutoxide.  Fin  regardant  ce  précipité  à la  loupe,  on  reconnaît 
facilement  la  présiînce  du  mercure  métalli(]ue. 

Le  protoxide  de  mercure  peut  être  isolé  en  traitant  à froid,  et  à l’abri 
de  la  lumière  solaire,  du  protochlorure  de  mercure  préparé  par  voie  hu- 
mide , par  de  la  potasse  concentrée. 

On  l’obtient  encore,  d’après  M.  Duflos,  en  versant  lentement  dans  une 
dissolution  alnxilique  de  potasse,  de  l’azotate  de  protoxide  de  mercure. 

Le  protoxide  de  mercure  est  une  poudre  noire,  insoluble  dans  l'eau  , 
qui  se  décompose  en  mercure  et  en  deutoxide,  sous  l’influence  delà  lu- 
mière ou  d’une  température  de  100*.  Il  ne  s’amalgame  pas  avec  l’or  ou 
l’argent  lorsiju’il  est  pur  et  qu’il  ne  contient  pas  de  mercure  libre, 

DEUTOXIDE  DE  MERCURE.  HgO. 

IjC  deutoxide  de  mercure  peut  être  préparé  pai’  différentes  méthodes  : 

1*  On  l’obtient  parfaitement  pur  en  introduisant  du  mercure  dans  un 
matras  dont  le  col  est  long  et  eflilé , et  en  portant  ce  métal  à une  tempé- 
rature assez  élevée  pour  qu’il  soit  constamment  en  ébullition  ; la  lon- 
gueur du  Col  du  ballon  s’oppose  à l’évaporation  du  métal  : dans  celle 
opération , le  mercure  absorlie  l'oxigène  de  l’air  et  se  transforme  peu  à 
peu  en  petites  éniilles  cristallines  d’un  beau  rouge  foncé , que  les  anciens 
chimistes  noininaienl  precipitfi  per  se. 
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2“  On  pr»‘|)ure  encore  l'oxiilo  de  mercure  rouge  et  rrislallisê , en  sou- 
mettant il  une  cnioination  ménagée  Tazotale  de  mercure.  L’état  de  ce  sel 
exerce  une  grande  influence  sur  l<»s  propriété.s  physiques  du  deutoxide 
de  mercure , comme  l’a  reconnu  M.  Gay-Lussac.  L’azotate  de  mercure 
en  poudre  donne  un  oxide  pulvérulent  jaune-orangé.  L’azotate  en  gros 
cristaux  fournit  aussi  un  oxide  d’un  jaune  orangé  , mais  cristallin.  Pour 
avoir  le  deutoxide  rouge  et  cristallin,  comme  l’exige  le  commerce , il 
faut  calciner  de  l’azotate  de  deutoxide  de  mercure  cristallisé  en  petits 
cristaux. 

3"  On  peut  former  aussi,  d'après  M.  Millon,  de  l’oxide  de  mercure 
rouge  par  voie  humide,  on  décomposant  par  des  lavages  prolongés  de 
l’acétate  de  bi-oxide  de  mercure  ou  de  l’azotate  de  mercure  tribasique  ; 
ou  bien  en  traitant  par  des  alcalis  les  oxichlorures  de  mercure  qui 
ont  pour  formule  : UgCl,i'iHgO  — HgCl,2HgO.  Ainsi  préparé,  l’oxide 
de  mercure  con.serve  la  forme  cristalline  des  oxichlorui'es  dont  il  pro- 
vient. 

U"  L’oxide  de  mercure  anhydre  j)cut  être  obtenu  par  voie  humide,  en 
décomposant  du  bichlorure  de  mercure  par  un  excès  de  potasse,  de 
soude  ou  d’eau  de  chaux.  L’oxide  préparé  par  cette  dernière  méthode 
est  toujours  jaune  et  amor{)he. 

Propriété». 

Le  deutoxide  de  mercure  peut  être  jaune  ou  rouge;  on  s’est  assuré  que 
sous  ces  deux  états , il  manifeste  quelques  propriétés  differentes  ; ainsi 
l’oxide  jaune  non  calciné  est  attaqué  par  le  chlore  avec  beaucoup  plus  de 
facilité  que  l’oxide  rouge. 

M.  Millon  a reconnu  que  l'oxide  de  mercure  jaune  se  combine  à froid 
avec  l’acide  oxalique,  tandis  que  l’oxide  rouge  n’est  pas  attaqué  par  cet 
acide.  Une  dissolution  alcoolique  de  bichlorure  de  mercure  convertit 
l’oxide  jaune  en  oxichlorure  noir,  tandis  qu’elle  n’agit  pas  sur  l’oxide 
rouge. 

L’oxide  de  mercure  est  légèrement  soluble  dans  l’eau  ; la  dissolution 
verdit  le  sirop  de  violette  ; chauffé  à une  température  peu  élevée , cet 
oxide  prend  une  teinte  brune  presque  noire,  mais  reprend  sa  couleur 
primitive  par  le  refroidissement;  vers  tiOO»,  il  se  décompose  en  oxigène 
et  en  mercure. 

Cet  oxide  doit  être  considéré  comme  un  oxidant  assez  énei^ique  ; il 
détone  quand  on  le  chauffe  avec  du  soufre;  il  transforme  le  chlore  ai 
acide  hypochloreux , et  l’acide  sulfureux  en  acide  sulfurique. 

La  lumière  le  décompose  lentement , en  dégage  de  l’oxigène  et  le  ra- 
mène à l’état  métallique. 

L’oxide  rouge  de  mercure  sert  en  médecine;  il  entre  dans  la  composi- 
tion de  plusieurs  pommades  employées  surtout  dans  les  maladies  des  yeux. 
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AZOTliDK  DK  MEIICIIIK. 

L’azolure  de  mercure  a découvert  par  M.  Plantamour.  On  l'olitient 
en  soumettant  pendant  plusieurs  heures  à riiilluence  du  gaz  ammoniac, 
l’oxide  de  mercure  prépart'  par  voie  Inimitié. 

Lorsque  cet  oxide  est  saturé  d'ammuniatiue  à la  température  ordi- 
naire, on  le  chaufTe  à 130°  dans  un  bain  d'huile,  en  le  soumettant  en 
même  temps  à l'influence  d'un  courant  rapide  d’ammoniaque.  On  doit 
continuer  le  dégagement  d’ammoniaque  just[u'à  ce  qu’il  ne  se  dégage 
plus  d'eau. 

L’azoture  de  mercure  ainsi  prépart'  n’est  pas  absolument  pur;  il  re- 
tient toujours  une  cerUiine  quantitti  d’oxitle  de  mercure  ; pour  le  pu- 
rifier, on  le  lave  avec  do  l’acitle  azotique  très  étendu,  qui  ne  dissout  que 
l’oxide  de  mercure. 

L’azolure  de  mercure  est  une  poudre  tl’un  brun  foncé;  loi'squ’on  le 
chaulTe,  il  fulmine  avec  une  grande  violence;  il  détone  aussi  par  le 
choc  du  marteau  et  par  le  contact  de  l’acide  sulfurique  concentré  ; les 
acides  azotique , chlorhydrique  et  sulfurique  étendus  le  dissolvent  lente- 
ment en  formant  îles  sels  tle  mercure  et  des  sels  ammoniacaux. 

OXIDE  AMMONIO-MEnCllBIQI  E.  (HgO)'',AzII'',2HO. 

L’ammoniaque  et  l’oxide  de  mercure  peuvent  se  combiner  dii'ecte- 
ment  et  produire  une  véritable  base  double,  qui  forme  avec  tous  les  aciiles 
des  sels  bien  définis.  L’oxide  de  mercure  ammoniacal  a été  découvert 
par  MM.  Thcnartl  et  Fourcroy  ; ses  propriétés  et  sa  composition  ont  été 
déterminées  récemment  par  M.  Millon. 

L’oxide  ammonio-mercurique  s’obtient  en  faisant  réagir  de  l’amino- 
niaque  sur  de  l’oxide  de  mercure;  la  réaction  est  rapide  lorsqu’on  em- 
ploie de  l’oxide  de  mercure  sous  la  modification  jaune;  elle  est  au 
contraire  assez  lente  quand  on  opère  sur  de  l'oxide  de  mercure  rouge. 

Ce  nouvel  oxide  est  jaunétre , il  se  défompose  à la  lumière , décré- 
pite quand  le  frotte  dans  un  mortier,  .sans  jamais  faire  entendre  de 
détonation  violente.  Il  se  dé-shydrate  et  devient  anhydre  lorsqu’on 
le  chaulTe  à 130°;  il  prend  alors  une  teinte  brune. 

L’oxide  ammonitemercurique  est  insoluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool. 
Une  tlissolution  de  potasse  ne  le  décomposé  qu’à  chauil  et  en  dégage  de 
l’ammoniaque. 

Cet  oxide  possède  des  affinités  chimiques  assez  énergiques  ; il  se  com- 
bine avec  l’acide  carbonique,  l’acide  sulfuritpie,  l’acide  oxalique;  il  chasse 
l’ammoniaque  de  scs  combinaisons  salines.  Cette  dernière  réaction  peut 
être  utilisée  pour  préparer  les  sels  d’oxide  ammoniaco-mercurique. 

L’oxide  ammoniaco-mercurique  anhydre  ré'sulte  de  la  combinaisivn  île 
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U équivalents  d’oxide  de  mercure  et  de  1 équivalent  d’ammoniaque,  ou 
de  3 équivalents  d’oxide  de  mercure,  de  1 équivalent  d’amidure  de 
mercure  et  de  1 équivalent  d’eau  ; (HgO)s,HgAzH’,HO=  (HgO)‘,AzH>. 

A l’état  hydraté,  il  est  représenté  par  la  formule  suivante:  (HgO)*, 
AzHî,’2HO. 

Quand  on  le  chauffé  à 120°,  il  se  forme  un  équivalent  d’eau  aux  dépens 
de  l’oxigène  de  l’oxide  et  de  l’hydrogène  de  l’ammoniaque,  et  la  base 
anhydre  est  alors  représentée  par  la  formule  ; (IlgO)’,HgAzU*. 

Nous  donnons  ici  les  formules  des  principaux  composés  formés  par 
l’uxide  ammonio-inercurique. 

lîasc  anhydre.  . . (IIrO)’,1Ik.\zU*; 

t'Jilorure (llKO)*,llKCI,tlKAzll>; 

Autre  chlorure.  . (llgCI)*,HgAzII*; 

lodiire (llgO)2,Hgl,llgAzlI’; 

Sulfate (llgO)’,tlgAzIl*,SO’  ; 

Carbonate  ....  (llgO)3,llgAzll’,CO’  : 

Azotate (HgO)’,HgA/.H’,AzO*  ; 

üxalate (HgO)»,llgAzH’,CW. 

CARACTKRES  OÉiVÉRAliX  DES  SELS  DE  MERCURE. 

Les  sels  de  mercure  au  minimum  et  au  maximum  possèdent  un  cer- 
tain nombre  de  caractères  communs  ; ils  peuvent  être  neutres,  acides  ou 
basiques.  Les  sels  neutres  rougissent  la  teinture  de  tournesol. 

Tous  les  sels  de  mercure  sont  volatils  ou  décomposables  par  une  cha- 
leur modérée  : les  métaux  oxidables,  tels  que  le  fer,  le  zinc,  le  cuivre, 
l’étain , le  plomb,  précipitetit  le  mercure  de  ses  dissolutions , et  forment 
en  général  des  amalgames. 

Le  protochlorure  d’étain  réduit  avec  facilité  les  sels  de  mercure. 

La  présence  des  matières  orgatiiques  masque  souvent  les  réactions  des 
sels  de  mercure,  mais  le  cuixTe  précipite  toujours  le  mercure  à l’état 
métallique.  Chauffés  avec  de  la  potasse,  de  la  soude  ou  de  la  chaux,  ces 
sels  sont  décom|>o$és,  et  il  s’en  sépare  du  mercure  coulant,  facile  à dis- 
tinguer de  tous  les  autres  métaux. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTOXIDE  DE  MERCURE. 

Le  meilleur  moyen  d’obtenir  un  sel  de  mercure  au  minimum  est  de 
traiter  un  excès  de  mercure  par  l’acide  azotique. 

Les  sels  neutres  sont  blancs  ; ils  prennent  une  teinte  jaune  en  deve- 
nant basiques. 

Quelques  sels  de  protoxide  de  mercure  sftnt  décomposés  par  l’eau  ; il 
sc  forme  un  sel  acide  qui  se  di.ssout,  et  un  s<il  basi([uc  qui  se  précipite. 

Ces  sels  produisent  avec  les  réactifs  les  précipités  suivants  ; 
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Pohme.  — PnV'ipilc  noir,  insoluble  dans  un  excès  de  rtiaelif. 

Ammoninqup.  — Môme  réaction. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  jaune  sale,  iioireissant  par  l’ébul- 
lition . 

Carbonate  d'ammoniaque . — Pré-cipilé  gris,  devenant  noir  par  un  excès 
de  réactif. 

Phosphate  de  soiule.  — Précipité  blanc  de  phosphate  de  mercure. 

Cyanoferrure  de jwtassium.  — Pr(K;ipité  blanc. 

Cyanoferride.  — Pré'cipité  rouge-brun,  devenant  blanc  avet;  h;  temps. 

Tannin.  — PrtVipité  jaune. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipitii  noir,  insoluble  dans  un  exc<« 
de  réactif. 

Acide  stil (hydrique.  — Précipité  noir. 

Zinc.  — Précipité  gris,  qui  est  un  amalgame  de  zinc. 

Cuivre.  ■ — Précipité  blanc  qui  forme  sur  le  cuivre  une  tache  blanche 
disparaissant  par  la  chaleur. 

Acide  chlorhydrique  et  chlorures.  — Prt'cipité  blanc  de  protochlorure 
de  mercure,  insoluble  dans  l'eau  et  dans  les  acides,  tran-sformi'Cii  un  corps 
noir  par  l'ammoniaque  et  soluble  dans  le  chlore.  Ia)rs<]u'on  prréipile 
i'azotate  de  protoxidc  de  mercure  par  l'acide  chlorhydrique  en  excès,  et 
qu’on  porte  la  liqueur  à l’ébullition , l’acide  chlorhydrique  forme  de 
l’eau  régale  avec  l’acide  azotique,  et  le  protochlorure  qui  s’est  d’abord 
précipité  se  dissout  en  se  transformant  en  bichlorure  de  mercure. 

lodure  de  potassium.  — Prréipité  jaune-Tcidâtre , noircissant  par  nu 
excès  de  réactif  et  se  dissolvant  ensuite. 

Chromate  de  potasse.  — Précipité  d’un  rouge  vif. 

Les  réactifs  que  l’on  emploie  ordinairement  pour  reconnaître  les  sels 
de  proloxide  de  mercure,  sont  l’acide  chlorhydrique  et  les  chlorures 
alcalins. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  DELTOXIDB  DE  MERCURE. 

Les  sels  de  deutoxide  de  mercure  sont  incolores  ; les  sels  basiques  sont 
jaunes  ; ils  se  reconnaissent  aux  caractères  suivants  : 

Potasse.  — Priicipité  jaune  d'oxide  de  mercure  anhydre,  insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

.■{mmuniuque.  — Précipité  blanc , insoluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Carbonate  de  jwtasse.  — Précipité  rouge,  insoluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  blanc. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  blanc. 

.\cide  oxidiqtte.  — PrécipiUi  blanc. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc , se  décomposant  à l’air 
en  bleu  de  Prusse  et  en  cyanure  de  mercure. 
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Timiiin.  — Pas  de  pi’éeipiti'!.  ♦ 

Sulfnijdrate  d'nmmoninque. — PrecipiUhioir,  insuluble  dans  un  excts  de 
réactif;  ce  précipité  devient  blanc  ou  jaune  sale  sous  l’influence  d’un 
exets  de  sel  de  mercure. 

Acide  sulf/iydriqur.  — Précipité  d’abord  d’un  blanc  sale,  puis  d’un 
jaune  rougeétre,  et  enfin  noir  si  l’acide  sulfliydrique  est  eu  excès. 

fodure  de  jtotassiim.  — Précipité  rouge  vif,  soluble  dans  un  excès  d’io- 
dure  alcalin  et  dans  un  excès  de  sel  mercuriel. 

C/iromeile  de  jHiInssp.  — Précipité  jaune-rouge. 

Acide  chlorhydrique  et  chlorures.  — Pas  de  précipité. 

Pour  reconnaître  si  une  dissolution  contient  à la  fois  des  sids  de 
protoxide  et  de  bi-oxide  de  mercure,  on  l’étend  d’eau , et  on  y verse  de 
l’acide  chlorhydrique  en  excès,  qui  forme,  avec  le  protoxide  de  mercure, 
(lu  protochlorure  insoluble,  (|u’on  st'-pare  de  la  dissolution  à l’aide  d’un 
filtre.  Si  la  liqueur,  une  fois  filtrée,  produit  un  précipité  rouge  avec  l’io- 
durede  |)otassium  et  un  piécipité  jaune  avec  la  potas.sc  ou  la  chaux  en 
excès,  on  peut  être  cei-tain  que  la  di.ssolution  contenait  un  mélange  de 
sels  de  mercure  au  minimum  et  au  maximum. 

D05.1CK  Ut;  llIiUCUItE. 

11  est  assez  diflicile  de  doser  exactement  le  mercure  par  voie  humide; 
en  général  ou  analyse  les  sels  de  mercure,  d’après  la  méthode  de  M.  Ett- 
liiig,  en  cbaufTant,  dans  un  tube  de  verre  à analyse  organique,  le  com- 
posé mercuriel  avec  un  excès  de  chaux,  et  en  condensant  les  vapeurs  de 
mercure  dans  un  tube  à boules  contenant  une  petite  quantité  d’eau  des- 
tiiic-e  à faciliter  la  condensation  des  vapeui'sde  mercure. 

Pour  chasser  les  vapeurs  de  mercure  qui  restent  dans  l’appareil  à la  lin 
de  l’opération  et  'les  faire  rendre  dans  le  tube  condensateur , on  met 
à l’extrémité  du  tube  à analyse,  un  bicarbonate  qui,  en  se  décom- 
posant par  la  chaleur,  produit  un  courant  d’acide  carbonique  ; on  peut 
aussi  faire  communiquer  le  tube  à analyse,  comme  l’a  indiqué  M.  Millon, 
avec  un  appareil  à hydrogène  sec. 

Le  poids  du  tube  à boules  a été  déterminé  avant  l’analyse  ; quand  l’o- 
pératiou  est  terminée,  on  enlève  l’eau  qui  se  trouve  dans  le  tube  conden- 
sateur , on  pèse  le  tube  de  nouveau  et  l’on  peut  apprécier  ainsi  la  quan- 
tité de  niercatre  qui  se  trouvait  dans  le  composé. 

Uans  (|uelques  analyses,  comme  dans  celles  des  azotates  de  mcrcui'e,  il 
faut  remplacer  la  chaux  par  du  cuivre  métallique,  afin  de  décom|)oser 
les  vapeurs  nitreuses  qui  agiraient  sur  le  mercure  condensé  dans  le  tube 
à Jxmles. 
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PBOTOCIILORURE  DK  MERCtRE.  Hg^CI. 

Le  protoclilorure  de  mercure  csl  appelé  souvent  en  médecine,  calomel, 
ealomélas,  mercure  doux,  etc. 

Il  est  blanc,  inodore,  insipide;  il  cristallise  en  prismes  à quatre  pans 
terminés  par  des  sommets  à quatre  faces  ; il  est  volatil,  mais  moins  que 
le  bichlorure. 

Ce  corps  est  insoluble  dans  l’eau  froide  et  dans  l'alcool  ; il  faut  em- 
ployer 12,000  parties  d’eau  bouillante  pour  dissoudre  1 partie  de  proto- 
cblorure  de  mercure.  Il  devient  phosphorescent  par  le  frottement.  Sa 
densité  est  de  7,156. 

Les  alcalis  le  colorent  en  noir  ; les  chlorures  alcalins,  le  sel  ammoniac, 
surtout  en  présence  des  matières  organiques,  peuvent,  d’après  MM.  Mialhe 
et  Stilmi,  le  transformer  en  mercure  et  en  bichlorure  de  mercure.  C«tte 
propriété  est  très  imporUmle  au  [>oint  de  vue  des  applications  thérapeu- 
tiques du  calomel. 

laî  protochlorure  de  mercure  est  décompos»!  par  la  lumière,  il  de- 
vient gris  et  se  change  en  un  mélange  de  mercure  et  de  bichlorure. 

Le  chlore  le  dissout  en  le  transformant  en  bichlorure  de  mercure. 

D’après  M.  Wittstein,  le  calomel  est  soluble  dans  le  sulfate  d’am- 
nioniaque , tandis  ({ue  l’uzotatc  d’ammoniaque  n’en  dissout  que  des 
traces. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  le  transforme  par  l’ébullition  en  mer- 
cure et  en  bichlorure.  L’acide  azoti()ue  le  dissout  à chaud  avec  produc- 
tion de  vapeurs  rutilantes;  il  s<^  forme  un  mélange  de  bichlorure  et 
d’azotate  de  bi-oxide  de  mercure. 

Le  protochlorure  ]>eut  se  combiner  avec  l’ammoniaque  et  donne  nais- 
sance à un  composé  qui  a pour  formule  : (HgiCl)*,AzH^.  D’après  M.  Kanc, 
le  protochlorure  de  mercure,  traité  {wir  rammoniacpie  liquide , produit 
un  précipité  gris  qui  a pour  comjmsition  : Hg>CI,HgAzlD. 

Le  calomel  est  usiU*  en  médecine  comme  vermifuge  et  purgatif;  on 
l’emploie  aussi  dans  les  maladies  vénériennes  et  scn>fuleuses. 

Préparation. 

On  prépan'  d’une  manière  générale  le  protoclilorure  de  mercure  en 
ajoutant  un  é-quivalent  de  mercure  à un  é«|uivalent  de  bichlorure. 

Un  broie  dans  ce  but  du  sublimé  corrosif  avec  de  l’eau  et  du  mercure, 
dans  un  mortier  de  bois  ; lorsque  le  mercure  est  éteint,  on  fait  séclier  le 
mélange  à l’étuve , on  l’introduit  dans  un  ballon  à fond  plat , et  un  le 
porte  à une  température  modérée.  Le  protochlorure  distille  et  vient  se 
condenser  dans  la  partie  froide  du  ballon  où  il  forme  un  pain  que  l’on 
enlève  en  cassant  le  vase. 

Le  protochlorure  de  mercure  jieut  être  encore  préparé  en  chauffant  un 
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mélange  de  sel  marin  et  de  sulfate  de  protoxide  de  mercure  ; NaCl  + 
HgH),SO’  -=  NaO,SO’  + Hg’CI. 

Ckimme  il  est  difficile  dlobtenir  du  protosulfate  de  mercure  pur , eu 
attaquant  du  mercure  en  excès  par  l’acide  sulfurique , on  remplace, 
le  prolosulfate  par  un  mélange  de  mercure  et  de  sulfate  de  deutoxide. 

Le  protochlorurc  de  mercure  ist  presque  toujoui-s  employé  en  mé- 
decine dans  un  grand  état  de  division  qui  le  rend  plus  actif;  on  lui  donne 
alors  le  nom  de  mercure  doux  ri  la  vapeur. 

Le  procédé  que  l’on  suit  depuis  longtemps  en  Angleterre  pour  diviser 
le  protochlorure  de  mercure,  et  qui  a été  employé  pour  la  première  fois 
en  France  par  M.  Soubeiran , consiste  à faire  arriver  des  vapeurs  de  pro- 
tochlorure de  mercure  dans  un  réservoir  assez  grand  pour  qu’elles  soient 
condensées  avant  d’être  en  contact  avec  les  parois  du  récipient.  M.  Sou- 
beiran emploie  comme  condensateur  une  fontaine  en  grès  qui  commu- 
nique par  un  tube  latéral  très  court  avec  le  vase  distillatoire. 

Comme  le  protochlorure  de  mercure  contient  toujours  une  certaine 
quantité  de  bichlorure  de  mercure  qui  est  un  poison  très  actif,  il  est  in- 
dispensable d’enlever  ce  dernier  corps  par  des  lavages  ; on  lave  ordi- 
nairement le  mercure  doux  jusqu’à  ce  que  l’eau  ne  précipite  plus  par  l'a- 
cide sulfhydrique. 

Le  protochlorure  de  mercure  étant  insoluble , on  peut  encore  le  pré- 
parer par  précipitation,  en  traitant  un  sel  de  protoxide  de  mercure  par 
de  l’acide  chlorhydrique  ou  par  un  chlorure  soluble. 

BICHLORURE  DE  MERCURE.  — SUBLIMÉ  CORROSIF.  HgCl. 

Ce  corps  est  d’un  blanc  satiné,  transparent;  sa  saveur  est  âcre  et  désa- 
gréable ; il  rougit  le  tournesol  ; on  doit  le  considérer  comme  un  poison 
très  violent.  Il  est  plus  volatil  que  le  protochlorure  de  mercure.  D’api’ès 
M.  Poggiale,  tOO  parties  d’eau  à 10"  dissolvent  6,57  de  bichlorure;  à 20", 
7,39  p.  ; à 50°,  11,34  p.  ; à 60',  24,3  p.,  età  100*,  53,96  p.  Il  est  plus 
soluble  dans  l’alcool  que  dans  l'eau  ; il  se  dissout  dans  3 p.  d’alcool 
froid.  L’éther  sulfurique  le  dissout  facilement  et  l’enlève  même  à l’eau. 

Le  bichlorure  de  mercure  cristallisa!  dans  l’alcool  ; sa  forme  primitive 
est  le  prisme  droit  rhomboidal  ; les  cristaux  obtenus  par  sublimation  sont 
des  octaèdres  rectangulaires.  Dans  les  deux  cas,  ses  cristaux  sont  anhy- 
dres. Trituré  avec  du  mercure  , il  se  change  en  protochlorure.  Il  est  dé- 
com|X)sé  à la  tenqiératurc  ordinaire  par  le  zinc,  le  fer,  le  cuivre.  Il  n’est 
pas  décomposé  par  l’acide  sulfuri<iue,  ou  du  moins  cet  acide  n’agit  qu’a- 
vec beaucoup  de  lenteur  sur  lui,  même  à chaud. 

L’acide  azotique , et  surtout  l’acide  chlorhydriciuc , le  dissolvent  faci- 
lement sans  lui  faire  subir  d’altération. 
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D’a|)r^s  M.  Hochsietter,  uno  dissulotion  concenln't:  du  chlorure  de* 
calcium  maiiiteimc  pendant  quelque  temps  en  ébullition  avec  du  bi-oxide 
de  mercure , donne  naissance  à du  bichlorure  de  mercure  et  à uii  préci- 
pité d'bydrate  de  chaux.  En  pré.sence  d'une  grande  quantité  d'eau  , la 
chaux,  en  réagissant  sur  le  sublimé  corrosif,  précipite  au  contraire  do 
l'oxide  de  mercure. 

Les  bicarbonates  forment , dans  une  dissolution  de  bichlorure  de  mer- 
cure, un  précipité  blanc  d’oxichlorure  du  mercure  qui  devient  bientôt 
d'un  rouge  foncé. 

Les  alcalis  causti(|uc$  employés  on  quantité  insuffisant  pour  ilé- 
coraposer  complètement  le  bichlorure  de  mercure,  lu  transforment  aussi 
en  oxicldorure  de  mercure. 

Les  cristaux  de  bichlorure  de  mercure  ne  noircis.sent  pas  au  soleil  ; 
mais  lorsi|u'on  expase  leur  dissolution  à l'inlluence  das  rayons  lumineux , 
elle  devient  acide  et  laisse  déposer  du  protochlonire  de  mercure. 

Les  corjts  combustibles  réduisent  facilement  le  bichlorure  de  mercatre, 
sous  l’influence  de  la  lumière. 

L’ammoniaque  forme  dans  la  dissolution  du  bichlorure  de  mercure 
un  pré-cipité  blanc,  dont  nous  donnerons  plus  loin  la  composition. 

Le  bichlorure  de  mercure  est  complètement  précipité  de  ses  dissolu- 
tions par  l'albumine;  aussi  M.  Orlila  a-t-il  projwsé  ce  dernier  corj»s 
comme  antidote  du  sublimé  coiTosif. 

Le  bichlorure  de  mercure  n’est  pas  précipité  par  le  bichromate  de  po- 
tasse. Ces  deux  sels  se  combinent  directement , et  leur  dissolution  bouil- 
lante laisse  déposer,  en  se  refroidis.sant,  des  prismes  droits  rhomboïdaux 
de  couleur  rouge , qui  ont  pour  formule  : KO,(CrO’)t,HgCI.  ^M.  Millon.) 

Le  bichlorure  de  mercure,  traité  par  une  dissolution  alcoolique  d’iode, 
donne  par  l’évaporation  des  cristaux  rouges  de  bi-iotlure  de  mercure. 

Préparailen. 

Le  bichlorure  de  mercure  peut  être  préparé  en  soumettant  à la  distilla- 
tion un  mélange  de  sulfate  de  bi-oxide  de  mercure  et  de  sel  marin  ; 
comme  le  sulfate  de  mercure  que  l’on  emploie  contient  toujours  uue  cer- 
taine quantité  de  sel  de  protoxide,  qui , en  présence  du  sel  marin,  for- 
merait une  quantité  équivalente  de  protochlorure  de  mercure,  on  ajoute 
au  mélange  un  pou  de  peroxide  de  manganèse , qui , par  sou  oxigène, 
transforme  le  sulfate  de  protoxide  en  sulfate  de  bi-oxide. 

On  opère  en  général  sur  un  mélange  de  5 p.  de  sulfate  de  mercure  , 
5 p.  de  chlorure  de  sodium  sec , et  1 p.  de  peroxide  de  manganèse.  Ün 
l’introduit  dans  des  matras  de  verre  à fond  plat , qui  sont  chauQ'és  par 
un  bain  de  sable  et  enterrés  ju.squ’au  col.  Le  bain  de  sable  est  placé 
sous  une  hotte  dont  le  tirage  est  énergique.  On  chauffe  d’abord  douce- 
ment, afin  de  chasser  l’humidité  ; quand  le  mélange  est  desséché,  un  en- 
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lève  (lu  sable  pour  laisser  les  inatras  couverts  seulement  à moitié , et  l'on 
augmente  le  feu  qui  doit  être  conduit  toujours  avec  précaution. 

La  sublinuttiqn  dure  de  |iuit  à dix  heures.  Quand  elle  est  terminée,  un 
donne  un  coup  de  feu  pour  fondre  le  sublimé  et  donner  de  la  cohérence 
k la  masse.  On  laisse  refroidir  lentement  les  matras,  et  ou  les  casse  en- 
suite pour  retirer  le  bichlorure  qui  s’est  condensé  dans  leur  partie  froide. 

lUCM. 

Le  sublimé  corrosif  est  employé  dans  les  maladies  syphilitiques;  c’e.st 
un  médicament  dangereux,  que  l’on  ne  doit  appliquer  qu’avec  une  grande 
prudence.  Il  sert  à conserver  les  pièces  anatomiques  et  à pixiserver  les 
bois  de  la  piqftre  des  insectes. 

OXICHLORURES  DE  MERCGRB. 

Le  biciilorurc  de  mercure  se  combine  avec  l’oxide  de  mercure  eu  pln- 
sieuEs  proportions. 

On  connaît  depuis  longtemps  un  oxichlorure  de  mercure  représenté 
par  la  formule  HgCI,3HgO;  ce  composé  a été  examiné  avec  soin  par 
U.  Soubeiran;  il  se  prépare  : 1"  en  décomposant  le  bichloruic  de  mer- 
cure par  les  alcalis  ou  les  carbonates  alcalins  sans  en  employer  un  excès  ; 
2“  en  faisant  bouillir  du  bichlorure  de  mercure  avec  du  doutoxide  de 
mercure  ; 3"  en  traitant  un  excès  de  deutoxidc  de  mercure  par  le  chlore. 

Dans  ces  derniers  temps,  M.  Millon  a ajouté  plusieurs  faits  intéres- 
sants à l’histoire  des  oxichlorures  de  mercure. 

Il  a reconnu  <)ue  lors()u'on  fait  réagir  dans  dos  proportions  différentes 
des  carbonates  ou  des  bicarbonates  sur  du  bichlorure  de  mercure,  on 
peut  obtenir  les  composés  suivants  ; 

1*  De  l’oxide  jaune  de  mercure  ; 

2"  De  l’oxide  rouge; 

S’  Des  oxichlorures  ayant  pour  formules  : 

(IIgO)»,llgCI  ; 

(ngO)MlgCl  ; 

(iigO)Migci. 

Ces  oxichlorures  affectent  eux-mémesdes  états  isomériques  différents. 

L’oxichlorure  bibasique,  (IIgO)*,HgCl,  iwut  être  amorphe  ou  cristal- 
lisé, d’un  rouge  vif  ou  d’un  rouge  briqueté,  ou  bien  pourpre  , violet  ou 
noir;  lorsqu’il  est  noir,  on  en  relire  l’oxide  de  mercure  sous  la  modifi- 
cation rouge  ; sous  les  autres  états , il  donne  de  l’oxide  jaune. 

L’oxichlorurc  tribasique,  (lIgOf,HgCl,  peut  être  également  amorphe 
ou  cristallisé;  il  ressemble  souvent  k l’or  niussif;  sa  couleur  varie  du 
jaune  brun  au  brun  très  foncé  ; par  sa  décomposition,  il  produit  toujours 
de  l’oxide  jaune  amc>rphc. 
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L’oxichlorurc  quadribasique,  (HgO)^,HgCI,  p<‘ut  être  brun,  amorphe, 
ou  bien  crislallin  et  jaune  comme  l’or  mussif  ; sou.s  ces  deux  états,  il 
donne  en  se  décomposant  de  l'oxide  jaune.  On  l’obtient  aussi  en  lames 
rhomboïdalcs  brunes  ; sous  cet  état  il  produit  par  sa  décomposition  de 
l’oxide  rouge  de  mercure. 

rHÉClPlTHS  FOR.MÉS  DANS  LA  DISSOLUTION  DE  BICIILUHURE 
DE  UERCURB  FAR  L’aHMONIAQUE. 

Lorsqu’on  verse  du  bichloruiv  de  men’ure  dans  un  excès  d’ammo- 
niaque, il  se  forme  un  composé  insoluble,  connu  depuis  longtemps  en 
médecine  sous  le  nom  de  précipité  hlnnc.  La  coin|>osition  de  ce  corps  a 
éU'-très  nettement  établie  pur  M.  H.  Kanc;  sa  formule  est  ; HgCI.IlgAzH*. 

On  le  considère  généralement  comme  une  combinaison  de  chlorure  de 
mercure  Hg(’,l  et  d’amidure  de  mercure  HgAzH»,  et  on  lui  donne  le  nom 
de  chloramidure  de  mercure.  Pour  expliquer  le  mode  de  production  de 
ce  composé , en  admettant  que  dans  la  réaction  de  l’ammoniaque  sur  le 
chlorure  de  mercure,  il  s’est  formé  un  é(]uivalcnt  d’acide  chlorhydrique 
aux  dépens  de  l’hydrogène  de  l’anunoniaque  : 2HgCI  -f-  AzH»  = HCl 
HgCl,HgAzlIi. 

Le  chloramidure  de  mercure  est  amorpjie,  à |ieine  soluble  dans  l’eau 
froide  ; il  est  décomposé  par  l’eau  bouilliuite  qui  lui  donne  une  teinte 
jaune.  Exposée  unetem[>ératurc  voisine  de  360",  il  sedécompose,  comme 
l’a  démontré  M.  Mitscherlich , en  produisant  de  l’ammoniaque,  du  pro- 
lochlorure  de  mercure  ammoniacal,  [Hg>CI)>,AzlP,  qui  .se  sublime,  et 
un  résidu  qui  contient  les  éléments  du  protochlorure  et  de  l’azoture  de 
mercure  : Hg*Cl,Hg’Az.  A une  température  plus  élevée,  il  se  dégage  de 
l’azote , et  il  se  forme  du  protochlorure  de  mercure. 

Le  com|X)sé  HgH]l,Hg^Az  est  insoluble  dans  l’eau  et  inaluirable  pur  les 
alcalis  bouillants. 

Le  chloramidure  de  mercure  est  soluble  dans  les  acides  inorganiques 
et  dans  les  azotate,  sulfate  et  acétate  d’ammoniaque,  lorsque  ces  sels  sont 
inélës  avec  de  l'ammoniaque  libre.  Aussi  n’obtient-on  pas  de  précipité 
<‘n  traitant,  par  un  excès  d’ammoniaque,  une  dissolution  de  bichlorure 
de  mercure  préalablement  mélée  avec  une  certaine  quantité  d’acides 
azotique,  sulfurique  ou  acétique. 

La  potasse  versée,  soit  à froid, .soit  à chaud,  sur  le  préicipité  blanc,  en 
dégage  de  l’ammoniaque,  et  le  convertit  en  une  ^wudre  jaune. 

Il  peut  se  jiroduire , dans  la  réaction  de  l’ammoniaque  sur  le  bichlo- 
rure de  mercure  employé  en  excès,  une  série  de  corps  qui  ont  été  exami- 
nés [)ar  M.  Millon. 

Lorsqu'on  précipite  du  bichlorure  de  mercure  par  une  petite  quantité 
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il’ammoiiiaque  et  que  le  prwipilé  est  lavé  à l’eau  bouillante , on  obtient 
un  corps  jaune  représenté  par  la  formule  : (Hg<))’,HgCl,HgAzlP. 

Ce  corps  n’est  autre  chose  que  le  chlorure  de  la  base  aiunionio-mercu- 
rique. 

Lorsque  le  bicblorure  de  mercure  est  maintenu  en  tri»s  grand  excès,  il 
se  forme  un  composé  repn^senté  par  la  formule  (HgCl)’,HgAzIP,  qui 
correspond  à la  base  ammonio-mercurique  (HgO)*,HgAzH*,  dans  laquelle 
les  trois  équivalents  d’oxigène  ont  été  remplact^  par  du  chlore. 

L’amidure  de  mercurt;,  HgAzH’,  s’unit,  non  seulement  aux  chlorures 
et  au  bi-oxide  de  mercure,  mais  encore  à plusieuis  sels  mercuriels. 

C’est  ainsi  qu’en  traitant  le  sulfate  de  mercure  par  un  excès  d’ammo- 
niaque , l’oxide  HgO  est  réduit,  forme  de  l’eau  avec,  un  des  trois  é-qui- 
valents  d'hydrogène  de  l’ammoniacpie , tandis  que  le  mercure  s’unit  à 
l’amidogène  .\zH’  pour  former  de  l’amidure  de  mercure  Hg.\zH*  qui  se 
combine  avec  une  jiartie  du  sulfate  de  bi-oxide  de  mercure  non  ihVum- 
posé. 


DROMIIRES  DE  MERCURE. 

Le  protnbromure  de  mercure,  Hg’Br , présente  la  plus  grande  analogie 
avec  le  protochlorure  de  mercure.  Il  est  blanc,  insoluble  dans  l’eau  , vo- 
latil au-des.sous  du  rouge  sombre  ; il  forme  avec  l’ammoniaque  caustique 
une  poudre  noire,  Hg’Br,HgAzH*,  correspondant  à celle  que  produit, 
dans  les  mêmes  circonstances,  le  protochlorure  de  mercure.  Le  protobro- 
inure  de  mercure  anhydrt^  absorbe  2 équivalents  de  gaz  ammoniac  qu’il 
j»erd  par  la  chaleur. 

On  prépare  le  protobromure  de  mercure  en  précipitant  un  sel  de  pro- 
loxide  de  mercure  par  un  bromure  alcalin. 

Le  bibrontiire  de  mercure,  HgBr,  se  produit  en  dissolvant  le  protobro- 
mure dans  un  mélange  d’eau  et  de  brome.  11  forme  des  aiguilles  blan- 
ches, solubles  dans  l’eau,  l’alcool  et  l’éther,  et  qui  sont  volatiles. 

M.  Berthemot  a reconnu  que  le  hibromure  se  distinguait  facilement  du 
bicblorure  de  mercure,  en  ce  que  sa  dissolution  n’est  pas  précipitée  par 
le  chromate  neutre  de  potasse. 

L’oxibromure  de  mercure , HgBr,3HgO,  ressemble  à l’oxichlorure  cor- 
respondant, et  s»>  prépare  par  un  procédé  analogue. 

Le  bibromure  de  mercure  s'unit  à un  grand  nombre  de  sels,  et  parti- 
culièrement aux  bromures  alcalins  et  teri’eux. 

lODURES  DE  MERCURE. 

Il  existe  trois  iodures  de  mercure  : le  proto-iodure  de  mercure,  qui  a 
pour  formule  Hg’I  ; le  deuto-iodure,  qui  est  représenté  par  Hgl  ; et  un 
Kxlure  de  mercure  intermédiaire , qui  a jiour  formule  Hg’I,2HgI. 
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PROTO-IODORE  DE  MERCURE.  Hg*I. 

Ce  corps  s’obtient  en  précipitant  un  excès  d’azotate  de  proloxide  <la 
mercure  par  de  l'iodure  de  potassium , ou  en  triturant  de  l’iode  humecté 
d'alcool  avec  un  excès  de  mercure. 

Il  est  vert;  quand  on  le  cliaulTe  nipidement,  il  entre  en  fusion  , et  se 
sublime  sans  éprouver  d'altération  ; chauffé  lentement,  il  se  transforme 
en  mercure  et  en  bi-iodure  ; il  éprouve  la  même  dé'com position  sous  l’iii- 
tUience  de  l’acide  chlorbydrique  des  io<lures  alcalins  et  alcalinu-terreux. 
Il  est  légèrement  soluble  dans  les  iodures  alcalins. 

DECTO-IODÜRE  DE  MERCÜIIK.  llgl. 

r«  corps  Se  dépose  sous  la  forme  d’une  poudre  de  couleur  écarlate 
lorsqu’on  précipite  un  sed  de  deutoxide  de  utercure  par  de  l’iodure  de  j)o- 
tassiuin  ; on  l’obtient  encore  en  triturant  des  équivalents  égaux  d’iode  et 
de  mereun;,  avec  une  [letite  quantité  d’alcool. 

On  [H!ut,  d’après  M.  Mitsclierlicli,  obtenir  le  deuto-iodure  de  mercure 
cristallisé  en  beaux  cristaux  rouges , dont  la  forme  primitive  est  l'oc- 
tai-dre  à bîise  carrée,  en  saturant  d’iodurc  de  mercure  une  dissolution 
d’io<lure  de  potassium,  et  laissant  refroidir  la  liqueur  lentement.  Une 
dissolution  de  sel  marin  dissout  aussi  à chaud  l’iodure  de  mercure,  et  le 
laLsse  cristalliser  par  le  refroidissement. 

\a:  deuto-iodure  de  mercure  entre  facilement  en  fusion,  et  se  volatilise 
en  donnant  naissance  à de  beaux  cristaux  jaunes , dont  la  forme  pri- 
mitive est  le  prisme  droit  rhomboidal.  L’iodure  sublimé  change  peu  à 
[leu  de  couleur,  redevient  rouge  en  reprenant  la  forme  de  l'iodure  de 
mercure  cristallise  par  voie  humide  ; on  voit  que  le  deuto-iodure  de 
mercure  est  un  corps  dimorphe. 

L’iodure  de  mercure  jaune  redevient  immédiatement  rouge  quand  on 
le  frotte  contre  un  corps  dur. 

Il  est  un  peu  soluble  dans  l'eau  ; il  se  dissout  dans  150  p.  d’eau  froide. 
L’alcool  et  les  acides  le  dissolvent  aussi  à l’aide  de  la  chaleur,  et  le  lais- 
s<îiit  cristalliser  par  le  refroidissement. 

La  dissolution  alcoolique  d'iodure  de  mercure  est  incolore;  lorsqu’elle 
cristallise  lentement,  l’iodure  qui  se  dépose  est  rouge  ; si  la  cristallisation 
est  rapide,  l'iodure  se  précipite  sous  la  moditication  jaune,  comme  l’a  dé- 
montré M.  Selmi. 

L’acide  sulfhydrique  décompose  le  deuto-iodure  de  mercure  et  fonne 
uji  compost"  blanc  qui  a pour  formule:  HgI,2HgS. 

Le  deuto-iodure  de  mercure  se  combine  avec  les  autres  iodures  , et 
forme  un  grand  nombre  d’itxlures  doubles  qui  ont  été  examinés  par 
M.  P.  Boullay.  Il  i>eut  se  combiner  aussi  avec  les  chlorures. 
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ÎODIIRE  DE  HEHCUBE  INTERMÉDIAIRE.  ng*I,2Hgi. 

Ce  rorpsa  été  diScomert  par  M.  P.  Boullay;  il  est  jaune;  on  l'obtient 
en  précipitant  de  l’azotate  de  protoxide  de  mercure  par  de  l'iodure  de  po- 
tassium induré.  Il  contient  souvent  une  certaine  Quantité  de  bi-iodure  de 
mercure,  dont  on  le  débarrasse  par  des  lavages  à l’alcool. 


D’après  M.  Boutigny,  quand  on  suspend  des  cristaux  de  protochlorure 
de  mercure  dans  un  flacon  au  fond  duquel  on  a mis  de  l’iode,  ces  cris- 
taux augmentent  beaucoup  de  poids  en  absorbant  de  la  vapeur  d'iode, 
et  deviennent  rouges  sans  changer  de  forme;  il  se  produit  du  perchlorure 
et  du  periodurede  mercure;  Hg*Cl-|-l  = HgCI,HgI. 

Ca>  composé  est  fusible  et  assez  fixe  pour  qu’on  puisse  le  couler  en  cy- 
lindres, comme  la  pierre  infernale. 

CTANURE  DE  MERCrRÉ.  HgCy. 

Ix  cyanure  de  mercure  est  blanc , très  pesant , inodore  ; il  cristallise 
en  prismes  a base  carrt'-c,  qui  sont  tanWt  opaques,  tantdt  traiisparenjs^t 
qui  ne  contiennent  pas  d’eau  de  cristallisation;  il  est  décomposé  par  une 
douce  chaleur,  et  donne  nnissanc.e  à du  cyanogène  et  à du  mercure  : il 
est  peu  soluble  dans  l’alcool , mais  se  dissout  facilement  dans  l’eau,  sur- 
tout dans  l’eau  bouillante;  sa  solution  est  neutre. 

Il  a la  saveur  des  sels  de  mercure , et  doit  être  considéré  comme  un 
poison  très  violent. 

Le  mercure  a une  telle  affinité  pour  le  cyanogène,  que  l’oxide  de  mer- 
cure décompose  tous  les  cyanures,  môme  celui  de  potassium  ; dans  cette 
dernière  réaction  il  se  forme  du  cyanure  de  mercure  et  de  la  ]X)tasse. 

La  potasse  bouillante  présente  la  propriété  curieuse  de  dis-soudre  le 
cyanure  de  mercure,  sans  le  décom|>oscr. 

I.es  acides  qui  décomposent  le  cyanure  de  mercure  sont  les  acides 
chlorhydrique,  iodhydrique  et  snlfliydrique  ; l’acide  azotique  le  dissout 
sans  l’altérer;  l'acide  sulfurique  le  transforme  en  une  masse  blanclie 
et  transparente,  semblable  à la  colle  d’amidon. 

Une  dissolution  bouillante  de  cyanure  do  mercure  peut  dissoudre  de 
l’oxide  de  mercure  et  former  des  combinaisons  cristallisables  de  cyanuro 
et  d'oxide,  qui  ont  pour  formules  : HgCy,HgO  — HgCy,3HgO. 

Prépara  lion. 

Si  l’on  met  de  l’acide  cyanhydrique  en  contact  avec  île  l’oxide  de  mer- 
cure , les  deux  corps  se  combinent  avec  dégagement  de  chaleur,  et  for- 
rnent  de  l’eau  et  du  cyanure  de  mercure. 


Digilized  by  Goc^le 


SI  LrOBES  DS  MESCrSS. 


G08 

On  prépare  ortlinaircment  le  cyanare  de  mercure  en  faisant  bouillir 
2 parties  de  bleu  de  Prusse  réduit  en  poudre  fine,  avec  1 partie  d'uvide 
rouge  de  mercure , et  8 parties  d'eau  ; on  filtre  la  liqueur  et  on  l’évapore 
jusqu’à  ce  ([u’elle  cristallise  : dans  ce  cas,  le  fer  s’oxide  aux  dépens  de 
l’oxigène  de  l’oxide  de  mercure  et  cède  son  cyanogène  au  mercure.  Comme 
la  liqueur  filtrée  contient  souvent  du  fer  qui  pouiTait  être  entraîné  avec  le 
cyanure  de  mercure  , on  la  fait  digérer  avec  de  l’oxide  de  mercure  qui 
précipite  l’oxide  de  fer.  On  filtre  de  nouveau  la  liqueur  ; et  jKmr  la  sa- 
turer compléleinent  d’acide  cyanhydrique  , on  y fait  passer  de  l’hydro- 
gène sulfuré  jus({u’à  ce  qu’elle  commence  à st*ntir  fortement  l’acide 
cyanhydrique  ; on  la  concentre  ensuite  jusqu'à  ce  qu’elle  cristallise. 

On  prépare  encoiv , d’après  M.  NVinkler,  le  cyanure  du  mercure  en 
chauffant  un  mélange  de  15  parties  de  cyanoferrure  de  potassium, 
13  parties  d'acide  sulfurique  concentré,  et  100  parties  d’eau.  Le  mé- 
lange est  distillé  jus({u’à  siccité  ; les  produits  volatils  sont  reçus  dans  un 
récipient  qui  contient  90  parties  d’eau  ; on  met  à part  une  petite  quan- 
tité d’acide  cyanhydrique  distillé,  on  sature  le  reste  par  16  parties  d’oxide 
de  mercure , et  l’on  verse  ensuite  l’acide  qui  a été  mis  en  réserve , pour 
détruire  l’oxicyanure  formé. 

Le  cyanure  de  mercure  ])eut  encore  être  obtenu  en  faisant  bouillir 
2 parties  de  cyanoferrure  de  potassium  avec  15  parties  d’eau  et  3 parties 
de  sulfate  de  deutoxide  de  mercure;  il  se  forme  du  sulfate  de  potasse  , 
du  cyanure  de  fer,  et  du  cyanure  de  mercure  qui  cristallise  par  le  i-e- 
froidisseinent  de  la  liqueur. 

SULFURES  DK  MERCURE. 

Le.  soufre  forme  avec  le  mercure  des  composés  qui  correspondent  aux 
oxides , et  <|ui  ont  ixiur  formule  ; Hg*S  et  HgS. 

PROTOSULFURE.  Hg’.S. 

I.,e  protosulfnre  de  mercure,  semblable  au  protoxide  de  mercure  , est 
très  peu  stable  ; il  se  décompose  avec  une  grande  facilité,  en  mercure  et 
en  bisulfure  ; lorsqu’on  l’examine  à la  loupe,  on  y reconnaît  souvent  des 
globules  de  mercure. 

Ce  corps  est  noir,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  les  sulfui-es  alca- 
lins , et  joue  le  nMe  d’une  sulfo-base  ; il  se  dtîcomfwse  par  la  chaleur  en 
mercure  et  en  bisulfure.  On  le  prépare  en  versant  goutte  à goutte  de 
l’azotate  de  protoxide  de  mercure  dans  une  dissolution  de  sulfure  de 
pota.ssium , ou  bien  en  arrosant  du  protochlorure  de  mercure  avec  une 
dis.solution  de  sulfure  alcalin.  11  peut  être  encore  obtenu  facilement  en 
prt'cipitant  l’acétate  de  protoxide  de  mercure  par  racidesulfliydriquejon 
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doit  le  laver  à l’eau  froide  et  le  desw-cher  dans  le  vide , sans  employer 
la  chaleur. 

DEI  TOSULFI  RF,  DE  MERCI  RE.  HgS. 

Ce  sulfure  est  appelé  ordinairement  cinabre  quand  il  est  en  masses  cris- 
tallines , et  vermilton  (]uand  il  est  divisé. 

Le  deutosulfure  de  mercure  existe  sous  deux  états  isomériques  diffé- 
rents ; il  peut  être  rouge  ou  noir  ; dans  h*s  deux  cas , il  présente  exacte- 
ment la  même  composition. 

Le  cinabre  est  d’un  rouge  violacé  quand  il  est  en  masses,  et  d'un 
rouge  clair  très  vif  quand  il  est  réduit  en  poudre  impalpable. 

Il  est  insoluble  dans  l’eau  ; il  se  volatilise  sans  entrer  en  fusion  à une 
température  peu  élevée;  ses  va|)eurs,  en  se  condensant,  forment  des 
prismes  hexaèdres. 

Lorsqu’on  le  chauffe  au  contact  de  l’air,  il  se  grille  très  facilement , 
s’enflamme,  forme  de  l’acide  sulfureux  et  dégage  des  vapeurs  de  mer- 
cure. 11  est  réduit  par  l’hydrogène  et  le  charbon  ; il  est  décomposé  et 
cède  son  soufre  à un  grand  nombre  de  métaux,  tels  que  le  fer,  le  cuivre , 
l’antimoine,  l’étain,  le  zinc,  etc.  Aussi  l’einploie-t-on  souvent  dans  les 
laboratoires  comme  agent  de  sulfuration. 

Les  acides  l’attaquent  difficilement  ; son  meilleur  dissolvant  est  l’eau 
régale. 

Il  est  réduit  par  les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins,  et  dégage  des 
vapeurs  de  mercure. 

Plusieurs  oxides  le  décomposent  sous  l’influence  de  la  chaleur,  brû- 
lent son  soufre  et  régénèrent  du  raerciiro.  I-e  deutoxide  de  mercure  le 
«lécompose  avec  une  grande  facilité. 

Prépara  tiOB. 

Le  sulfure  de  mercure  noir  s’obtient  en  faisant  arriver  un  courant 
d’acide  sulfliydrique  en  excès  dans  un  .sel  de  mercme  au  maximum. 

Pour  préparer  le  cinabre,  on  suit  le  procédé  suivant; 

On  commence  par  produire  un  corps  noir  qui  porte  le  nom  A'rthinps 
minéral,  en  chauffant  à une  tempfirature  modérée  150  parties  de  soufre 
avec  950  parties  de  mercure  ; il  est  important  de  chauffer  avec  précau- 
tion , sinon  le  soufre  et  le  mercure  se  combineraient  vivement  avec  une 
sorte  d'explosion. 

Il  suffit  de  soumettre  ensuite  l’étbiops  minéral  à la  distillation  pour  le 
transformer  en  cinabre. 

La  distillation  de  l’éthiops  se  fait  ordinairement  dans  des  vases  formés 
de  deux  parties  : la  pièce  iuférieure  est  en  terre  ; la  pièce  supéricui-e , qui 
fait  l’office  de  récipient,  est  eu  fonte;  elle  est  luti'e  sur  la  première  et 
revoit  le  cinabre, 

11.  ‘ 39 
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Ou  clmulTo  (l’iibord  li«  vases  subliniutoiros;  lurs«|u'ils  sont  rouges, 
on  y inlroduk  peu  à peu  1 ethiops  qui,  dans  cette  distillation,  pi-rd  son 
excès  de  soufre  , et  dotiiie  naissance  à du  cinabre  qui  vient  se  condenser 
sous  la  forme  de  pains  dans  la  partie  suptirieure  du  vascdistillatoire. 

Le  cinabre  sublimé,  broyé  avec  de  l’eau,  et  réduit  en  poudre  1res  line, 
donne  le  vermillon. 

Le  vermillon  qui  vient  de  la  Chine  est  remarquable  par  sa  belle  teinte  ; 
ce  corps  ne  parait  pas  avoir  été  produit  par  la  pulvérisation  du  cinabre, 
mais  bien  par  voie  humide,  eu  faisant  agir  le  soufre  sur  le  mercure  en 
présence  d'une  dissolution  alcaline. 

Pour  préparer  le  vermillon  par  voie  humide,  M.  Brun ner conseille  de 
prendre  300  parties  de  mercure  et  114  de  soufre,  do  les  triturer  d’a- 
bord à froid  pendant  deux  ou  trois  heures , et  d'ajouter  ensuite  à la  masse 
75  parties  de  potasse  et  400  partit»  d'eau.  Le  mélange  doit  être  maintenu 
à une  température  de  50"  environ.  Au  bout  de  quelques  heures,  le  pri't- 
eipité  qui  était  noir  prend  une  belle  couleur  rouge. 

La  thewie  de  cette  opération  n'est  pas  encore  bien  connue;  on  sup- 
pose qu’il  se  forme  d’abord  un  sulfosel  formé  par  la  combinaison  du 
sulfure  de  mercure  avec  le  sulfure  de  potassium,  qui  se  déaiomijosc  en- 
suite au  contact  de  l’air,  en  hy|K)suliile  alcalin  et  en  sulfure  de  mercure 
tW-s  divisé. 

On  peut  aussi  admettre  que  le  soufre  fornn;  avec  la  [wtassc  un  hypo- 
sullile  et  un  polysulfure  qui , stius  l’influence  de  la  chaleur,  cède  au  mer- 
cure une  partie  de  son  soufre  pour  produire  directement  le  vermillon. 

On  obtient  encore  un  vermillon  do  belle  i[ualité,  en  chaulTant  en- 
semble 300  parties  de  mercure  et  114  parties  de  soufre;  il  se  forme  ainsi 
du  sulfure  de  mercure  cpie  l’on  pulvérise,  et  que  l’on  fait  chauffer  dans  une 
étuve  à 50  ou  60“  pendant  plusieurs  jours,  avec  75  parties  de  potasse  dis- 
soute dans  450  parties  d'eau. 

D’après  M.  Wehrie,  on  prépare  un  vermillon  de  belle  qualité  par  le 
procédé  suivant  : 

On  sublime  le  cinabre  ordinaire  préalablement  mélangé  avec  la  cen- 
tième partie  de  son  poids  de  sulfure  d’antimoine;  on  le  réduit  en  une 
poudre  fine  qu’on  fait  bouillir  à plusieurs  reprises  avec  une  dissolution 
de  foie  de  soufre.  On  lave  le  précipité  avec  de  l’etiu  ordinaire,  on  le  met 
en  digestion  avec  de  l'acide  chlorhydrique , et  on  le  lave  une  dernière 
fois  avec  de  l'eau. 

Lorsque  le  vermillon  obtenu  par  la  voie  humide  a été  chauffé  pendant 
trop  longtemps  avec  de  la  potasse  et  du  soufre,  il  perd  sa  belle  couleur 
rouge  et  devient  brun.  Il  suffit  de  le  faire  bouillir  dans  l’eau,  pour  le 
convertir  de  nouveau  en  un  très  lieau  vermillon. 

Le  vermillon  est  souvent  mêlé  par  fraude  à du  minium , du  colco- 
Ihar , de  la  brique  pilée  ou  du  sulfure  d’arsenic.  On  constate  la  pré- 
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M'iice  des  trois  premiers  airps  en  cliautrant  la  iiiélanga  au  rouge  ; le 
sulfure  (le  mercure  seul  se  volatilise.  Quant  au  sulfure  d’arsenic,  on  le 
reconnaît  à l'odeur  alliacée  qu’il  répand  , lorsqu’on  le  chauffe  sur  des 
charbons. 

A Idria , on  fabrique  eu  grand  le  sulfure  de  mercure , en  mêlant  85 
parties  de  mercure  avec  15  parties  de  soufre.  On  tourne  le  mélange  dans 
de  petits  tonneaux  en  bois , pendant  trois  heures  et  demie  ; on  obtient 
ainsi  une  masse  noire  que  l’on  sublime  dans  des  vases  en  fonte.  Le  cinabre 
se  condense  dans  des  chapiteaux  en  terre  cuite. 

Le  sulfure  de  mercure  existe  à l’état  natif  ; c’ast  lui  qui  fournit  le 
mercure. 

Ce  minéral  ne  se  trouve  (ju’en  iietitc  quantité  dans  les  terrains  primi- 
tifs. Il  se  rencontre  pres(|uc  toujours  dans  les  terrains  secondaires  • dans 
les  schistes  bitumineux , dans  le  calcaire  compacte  et  dans  les  terrams 
argileux  ; il  est  frequeininent  accompagné  de  sulfures  de  fer  et  de  cuivre. 

Le  sulfure  de  mercure  naturel  est  tantét  d’un  brun  très  foncé  presque 
noh',  tantôt  d’un  beau  rouge.  Il  cristallise  ordinairement  en  prismes 
hexaèdres.  On  le  trouve  aussi  en  masses  amorphes. 

Il  peut  être  transparent , translucide  ou  opaque.  Il  est  tendre  et  cas- 
sant ; sa  densité  est  do  8,098. 

A Idria,  le  cinabre  est  souvent  mélé  de  mercure  natif.  La  teneur 
moyenne  des  minerais  est  de  86  p.  100  de  mercure. 

.AZOTATES  DE  l’ItOTOXtDE  DE  MEKCUEE. 

L’acide  azotique  et  le  pi-otoxide  de  mercure  peuvent  se  combiner  en 
plusieurs  proportions  ; dans  cea  derniers  temps  M.  Lefort  a signalé 
cinq  combinaisons  différentes  de  l’acide  azotique  avec  le  protoxide  de 
mercure. 

AZOTATE  KEITBB.  Hg^O,AzO®,2HO. 

Ce  sel  s’obtient  en  dissolvant  un  excès  de  mercure  dans  de  l’acide 
azoti(|ue  froid  ; il  se  dépose  par  le  refroidissement  en  beaux  cristaux 
incolores.  Il  est  décomposé  par  l’eau  froide  en  sous-azotate  qui  su 
précipite,  et  en  azotate  acide  qui  reste  en  dissolution.  L’azotate  neutre 
de  protoxide  de  mercure  contient  2 «kiuivalents  d’eau  de  cristallisation  , 
d’après  M.  Mitsch('rlich  jeune. 

SOIS-AZOTATE  DE  PEOTO.XIDE  DE  UERCliRE.  (Hg*0)*,(Az0*)*,SH0. 

Ce  .sel  SC  produit  dans  les  mêmes  circonstances  que  razolate  neutre, 
lorsque  le  mercure  est  en  grand  excès;  il  se  dépose  de  ses  diasolutians 
en  gros  cristaux  incolores. 

En  traitant  les  sels  précédents  par  de  l'eau  tiède,  un  obtient  uit  azotate 
de  mercure  bibiisique , qui  a pour  formule  : (llg^)’,Az(H. 
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MERCI  RE  SOLUBLE  DE  IIA>>RMAX\. 

Lorsqu’on  traite  par  l'ammoniaque  l’azotate  de  proloxide  de  mercure  , 
on  forme  un  précipité  qui  porte  en  pharmacie  le  nom  de  mercure  soluble 
de  Hannemann.  Ce  cor|)s  a été  examiné  par  plusieurs  chimistes,  et  prin- 
cipalement parM.  Soubeiran. 

Il  résulte  des  observations  de  ce  dernier  chimiste , que  lorsqu’on  verse 
goutte  à goutte  de  l'ammoniaque  dans  du  proto-azotate  de  mercure , il 
se  produit  d’abord  un  précipite  gris-noir  de  sous-azotate  de  protoxide  de 
mercure;  lorsque  la  liqueur  renferme  une  quantité  suffisante  d’azotate 
d’ammoniaque,  le  précipité  blanchit,  et  il  se  forme  un  sel  qui  l'ésulte 
de  la  combinaison  de  l’azotaU;  d’ammoniaque  avec  le  sous-azotate  de 
mercure. 

La  composition  du  mercure  soluble  de  Hannemann  ne  panilt  pas 
constante  ; cependant  quelques  chimistes  considèrent  ce  corps  comme 
une  combinaison  définie  , qui  aurait  pour  formule  : (HgH))’,AzO*,AzH*. 

AZOTATES  DE  DEUTOXIDE  DE  MERCURE. 

L’acide  azotique  peut  se  combiner  avec  le  deuloxide  de  mercure  en 
plusieurs  proportions , et  former  une  .siVie  de  sels  qui  a été  examinie 
dans  ces  derniei’S  temps  par  MM.  Kane,  G.  Mitscherlich  et  Millon. 

Lorsqu’on  dissout  du  bi-oxide  de  mercure  dans  de  l’acide  azotique  en 
excès,  on  obtient  une  liqui'ur  siru[)cusc  qui  tient  en  dissolution  un  sel 
ayant  pour  comjiosition  : HgO,Azü’,2llO.  (.M.  Millon.) 

Ün  pniparo  le  même  sel  en  faisant  réagir  l’acide  azotique  en  excès  sur 
le  mercure. 

Kn  conservant  pendant  longtemps  la  liqueur  sirupeu.se  prticédente, 
elle  laisse  déposer  des  cristaux  volumineux  qui  ont  pour  formule  (llgÜ, 
AzO^li.HO. 

Quand  on  salure  de  l’acide  azotique  par  un  excès  d’oxide  de  mercure, 
ou  qu’on  traite  l’azolate  sirujumx  par  de  l’oxide  de  raercuie  réceuiiuenl 
précipité,  on  forme  un  sel  qui  a jKiur  com|X)sitiou  ; (llg0)*,Az0^110. 

Enfin,  les  trois  azotates  précéxients  sont  décomposes  par  l’eau,  donnent 
d’abord  un  azotate  basique  , qui  a pour  formule  : (llgÜ)^AzO’,llÜ  ; par 
des  lavages  prolonges  , a l’eau  bouillante,  ce  sed  se  transforme  en  oxide 
rouge  de  mercure. 

En  traitant  une  dis.solution  d’azotaUi  de  mercure  par  de  l’ammonia- 
que, on  obtient  un  sel  blanc  et  insoluble  qui  a été  analysé  par  M.  .Sou- 
beiran ; ce  sel  doit  être  considéré  comme  de  l’azotate  ammoiiio-inercu- 
rique;  (HgO)*,AzlH,HO,Az(y.  D’apr  ès  M.  Kane,  ce  précipité  serait  forme 
d’amidure  de  mercure  et  d’azotate  tribasique  «le  mercure,  et  aurait  |>our 
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formule  : HgAzH’,(HgO)*,AzO‘  ; celte  formule  diffère  de  la  précédente 
par  un  équivalent  d'eau. 

Les  azotates  de  bi  -oxide  de  mercure,  mis  en  contact  avec  le  mercure, 
dissolvent  peu  à peu  ce  métal,  même  à froid,  et  ]>assent  à l’état  de  sels  de 
protoxide  : HgO,AzO*  -f-  Hg  = HgzO,AzO‘. 

SULFATES  DK  MEttCURK, 

L’acide  sulfurique  concentré  attaque  le  mercure  sous  l’influence  de  la 
clialeur,  dégage  de  l’acide  sulfureux , et  forme,  suivant  la  proportion  de 
métal,  un  sel  de  protoxide  ou  un  sel  de  deutoxide. 

SULFATE  DE  PROTOXIDE  DE  MERCURE,  Hg’O.SO*. 

On  prépare  ce  sel  eu  chauffant  le  mercure  eu  excès  avec  l’acide  sulfu- 
rique ; l’acide  doit  être  porté  à une  température  j>eu  élevée  pour  éviter 
la  production  du  sulfate  de  bi-oxide  de  mercure. 

Ce  .sel  exige  pour  se  dissoudre  500  p.  d’eau  froide  et  300  p.  d’eau  bouil- 
lante. Il  cristallise  en  prismes'blancs  volumineux;  il  est  décomposé,  sous 
l’influence  d’une  petite  quantité  d’alcali,  en  un  sous-sel  gris  qui  est  inso- 
luble. 

SULFATE  DE  DEUTOXIDE  DE  MERCURE,  HgO.SO*, 

Ce  sel  se  prépare  en  faisant  bouillir  5 p.  d’acide  sulfurique  avec  b p. 
de  mercure. 

Il  cristallise  en  aiguilles  blanches  qui  attirent  l’humidité;  il  est  décom- 
posé par  l’eau  froide,  et  donne  naissance  à un  sel  jaune  tribasique  qui  a 
pour  formule  : (HgO)’,SO’,  et  (|ue  l’on  nomme  turbith  minéral. 

Une  dissolution  d’acide  sulfhydrique  versi'-e  dans  un  excès  de  sulfate 
de  mercure,  y produit  un  précipité  blanc,  floconneux  , formé  de  sulfate 
et  de  sulfure  de  mercure  : (Hg0)’,S03,HgS.  Un  excès  d’hydrogène  sul- 
furé donne  naissance  à du  sulfure  noir  de  mercure  ; (HgS). 

Le  sulfate  neutre  de  bi-oxide  de  mercure,  HgO,SO^,  traité  par  un  excès 
d’ammoniaque  caustique  , produit  une  poudre  blanche  , légère  ( turbilk 
tmnwnincnl).  qui  est  formée  d’un  équivalent  d’amidure  de  mercure  et  d’un 
équivalent  de  sulfate  tribasique  de  mercure  Hg.AzH’,(Hg0)3,803  : ce  corps 
est  le  sulfate  do  la  base  ammonio-mercuriiiue.  Les  alcalis  caustiques  ne  le 
décomposent  pas,  mais  le  mouosulfurc  de  potassium  l’attaque  facilement. 

M.  Millon  a constaté  qu’il  peut  se  former  par  l’action  de  l’ammoniaque 
sur  le  sulfate  de  mercure,  indépendamment  du  turbith  ammoniacal,  trois 
sels  cristallisables  qui  ont  pour  formules  : 

(IIgO).SO>.AzI|3; 

(HgO)ï,.SO>,Aztl3; 

(HgO)3,SOl,AzH3. 

Ces  trois  sels  sont  décomposés  par  l’eau. 
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L’aoidt^  chromique  forme  avec  le  (leiib)xidc  de  mercure  deux  tels  ba- 
•iques  insolubles,  qui  ont  pour  formules  : (HpO)’,CrO'  et  (UgOV*,CrO*. 

Le  chromate  tribasiqueest  araorplie,  insoluble,  d’un  rouge  brun  fonré. 
On  l'obtient  en  versant  l’aTOtate  de  mercure  dans  une  solution  de  bi- 
chromate de  potass*!. 

Le  chromote  ((uadribasique  se  forme  par  une  ébullition  prolongée  de 
l’oxide  rouge  de  mercure  avec  le  bichromate  de  potasse. 

Les  sids  de  deutoxide  de  mercure,  précipité-s  par  le  carbonate  ueutre  de 
potasse,  donnent  un  sel  qnadribnsique,  (HgO)<,CO*.  Les  bicarbonates 
alcalins  produisent  un  sel  tribasique  , (HgO)*,CO*.  Os  carbonates  cor- 
respondent donc  par  leur  com|K)sition  aux  deux  chromâtes. 

FULMtNATK  DE  MERCl'RE.  l'OUDRE  d’IIOWABD.  (IIgO)-,2CyO. 

Ces<.‘l  est  le  produit  principal  de  l’action  de  l’alcof)!  sur  i’a/.otate  acide 
de  mercure.  Il  se  forme  également  lorsipi’on  décoinpos»'  une  dis.solutiun 
de  fulminate  d’argent  par  le  mercure. 

Pour  prèparer  le  t'ulminate  de  mercure,  on  fait  dissoudre  1 p.  de  mer- 
cure dans  12  p.  d’acide  azotique  à 38  ou  40"  de  Banmé,  et  on  ajoute  peu 
a peu  à la  dissolution  It  p.  d'alcool  à 85  ou  88‘  centé-siraaux.  Ou  entre- 
tient le  mélange  à l'ébullition,  dont  on  modère  la  trop  grande  vivacité,  en 
ajoutant  de  temps  eu  tera(>s  une  ()etite  quantité  d’alcool  mis  eu  rt^rve. 
Quand  la  dissolution  commence  à se  troubler  et  à dégager  d'al>ondautes 
vapeurs  blanches,  on  cesse  de  chaulfer,  et  on  abandonne  la  liqueur  à elle- 
même.  U se  dépose  par  le  refroidissement  de  |K>tits  cristaux  d’un  blanc 
jaunétre  qui  sont  ordinairement  employés  dans  cct  état  pour  faire  des 
amorces  fulminantes , mais  qu'on  peut  obtenir  en  belles  aiguilles  inco- 
lores , en  les  dissolvant  dans  l'eau  bouillante,  et  abandonnant  de  nou- 
veau leur  dissolution  à ellc-méme.  Un  kilog.  de  mercure  produit  en 
fabrique  lOOU  à 1200  gr.  de  fulminate  (1). 

Pondant  la  réaction  de  l'azotate  acide  de  mercure  sur  l’alcool , il  se 
forme  de  l'acide  carbonique , du  bi-oxide  d'azote  et  de  l’acide  bypo-azo- 
tique,  des  étiiers  acétique,  formique,  azoteux,  et  peut-être  de  l’éther  azo- 
tique, de  l’aldéhyde,  des  acides  formique,  acétique , oxalique. 

Les  produits  volatils  qui  contiennent  une  grande  quantité  d’alcool 
échappé  à la  réaction,  sont  condensés  avec  soin.  On  peut  les  décomposer 
par  de  l’hydrate  de  chaux  qui  régénère  de  l’alcool,  et  les  faire  reu- 

(I)  A Montreuil,  dans  la  capsylerie  du  auuverneoicnt , chaque  operation  so  (ait 
avec  ZOO  gr.  de  mercure  , 3180  gr.  d'acide  azotique  A 40°,  et  à peu  près  2 litres  st 
demi  d'alcool  à 90°  centésimaux. 

:r  > 
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trer  directement  dans  la  fabrication  du  fulminate  de  mercure,  ou  s'en 
servir  au  lieu  (J'alcool , pour  dcomp)oser  la  dissolution  acide  d’arolate 
de  mercure. 

Le  fulminate  de  mercure  est  inwlore,  d'une  saveur  stjpticiue  et  métal- 
lique, sans  action  sur  les  réactifs  colorés.  Frotté  légèrement  contre  un 
corps  dur,  il  détone  avec  violence;  aussi  ne  doit-on  le  toucher  qu’avec 
des  cartes  ou  des  baguettes  de  bois.  Humectii  avec  5 parties  d'eau,  il  di‘- 
tone  encore  par  le  clioc  du  fer  contre  le  fer,  mais  la  partie  frapix'c  brûle 
seule  et  sans  flamme. 

Le  fulminate  de  mercure  est  une  des  poudres  les  plus  brisantes  que 
l’on  coimais.se.  .\ucune  arme  ne  pourrait  résister  ii  son  action  ; elles 
seraient  toutes  bris('a's , ou  mises  hors  de  service , au  bout  de  peu  d<; 
t<!inps. 

M.ïï.  Gay-Lus.sac,  AuIhm-I  et  Pélissier,  qui  ont  evaminé  avec  le  jdiis 
grand  soin  les  propriétés  des  fulminates  d'argent  et  de  mercure  , 
ont  reconnu  que  si  l’on  place  l’iine  contre  l’autre  sur  du  papier,  ou 
même  l’une  sur  l’autre,  une  traînée  de  fulminate  de  mercure  et  une 
trainré  de  poudre  à tirer,  et  qu’on  mette  le  feu  au  fulminate,  la 
potidre  à tirer  sera  disperst'e  , et  on  la  retrouvera  prcs<|ue  on  entier.  Si 
l’on  met  au  contraire  le  feu  à la  poudre  à tirer,  dès  que  l'inllammation 
sera  parvenue  au  fulminate  , ce  corps  di.s|)ersera  instantanément  le  reste 
de  la  poudre  , avant  que  l’inflammation  ait  pu  l'atteindre.  Ces  observa- 
tions démontrent  que  la  combustion  du  fulminate  de  mercure  est  plus 
rapide  que  celle  de  la  poudre.  Un  mi'dange  intime  de  fulminate  et  de  pul- 
verin  brûle , au  contraire , en  totalité. 

Le  fulminate  de  mercure  est  employé  en  grande  quantité  pour  la  fa 
brication  des  amorces  ou  capsules  fulminantes. 

Pour  faire  ces  capsules,  on  commence  par  laver  avec  soin  le  fulminate 
et  on  le  broyé , lorsqu’il  est  encore  mélé  à beaucoup  d’eau  ; on  le  passe 
il  travers  un  tamis,  pour  le  séparer  des  corps  étrangers  qu’il  pourrait 
contenir  accidentellement.  On  le  laisse  ensuite  égoutter,  ef  quand  il  ne 
contient  plus  que  20  p.  100  d’eau  environ , on  le  mélo  avec  les  û/10  île 
son  poids  de  nitre  ou  de  pulverin  , en  broyant  ce  mélange  sur  une  table 
de  niarbre  avec  une  molette  de  bois  de  gaïae. 

L'addition  du  salpêtre  au  fulminate  de  mercure  présente  plusieurs 
avantages  incontesbibles.  LUe  augmente  la  flamme  de  l’amorce  et  em- 
pi'icbe  la  combustion  d’être  instantanée  : elle  atténue  lu  violence  de  l'ex- 
plosion du  fulminate,  qui  briserait  rapidement  les cliemméi's  des  fusils; 
la  jirésence  du  nitre  ou  du  pulverin  diminue  en  outre  le  danger  du  gn;- 
uageet  du  séchage  de  la  poudre  fulminante. 

On  introduit  le  mélange  fulminant  dans  les  capsules  en  cuivre,  au 
moyen  de  disjiositions  ingénieuses  qui  permettent  de  charger  a la  fuis 
un  nombre  considérable  de  capsules. 
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Le  poids  de  la  charge  de  mille  capsules  destinées  aux  fusils  d’infan- 
terie est  de  iO  grammes;  chaque  amorce  contient  donc  60  milligrammes 
environ  de  mélange.  Cette  quantité  est  moitié  moindre  jxjur  les  amorces 
des  fusils  de  chasse,  (|ui  sont  beaucoup  plus  petites. 

Les  capsules  des  fusils  de  munition  sont  recouvertes  d’une  œuclie 
mince  de  vernis  qui  les  préserve  de  l'humidité.  Ce  vernis  est  formé  de 
500  grammes  de  gomme  laque  par  kilogramme  d'alc/xd  à 96* 

Les  capsules  au  fulminate  de  mercure  , généralement  employées  au- 
jourd’hui , doivent  être  préférées  surtout  |K)ur  la  cons<Tvation  des  armes, 
à celles  qui  sont  faites  avec  un  mélange  de  chlorate  de  potasse,  de  soufre 
et  de  charbon.  Ces  dernières  crassent  beaucoup  les  armes  , et  ont  une 
action  corrosive  sur  le  fer. 

La  pyroxyline  mêlée  à la  poudre,  ou  mieux  au  chlorate  de  ]>otussc, 
donne  des  amorces  fulminantes  de  très  bonne  qualité. 

La  raannite  azotique  s'enflamme  par  la  p»>rcussion , et  peut  servir  éga- 
lement , d’après  M Sobrero , à la  fabrication  des  amorces  fulminantes. 

AUALGAUES  OU  ALLIAGES  DE  MERCURE. 

Le  mercure  ne  s’allie  pas  en  général  avec  les  métaux  dont  le  point  de 
fusion  est  très  élevé  , tels  que  le  fer,  le  manganèse , le  nickel,  le  cobalt, 
le  chrome,  etc.  Il  se  combine  a.qiendant  au  platine,  quand  ce  dernier 
métal  est  ti'ès  divisé. 

Les  amalgames  sont  liquides  lorsque  le  mercure  est  en  grand  excès , 
et  solides  lorsi^ue  le  métal  allié  prédomine.  Ils  peuvent  cristalliser,  et 
forment  des  combinaisons  à proportions  constantes. 

Tous  les  amalgames  sont  décom[K)sés  par  la  chaleur  ; ({uand  on  les 
chauffe,  le  mercure  se  volatilise. 

Le  mercure  s’amalgame  facilement  avec  le  |x>tassium  et  le  sodium , et 
donne  des  alliages  qui  décoraposeul  l'eau. 

AMALGA.UES  d’ÉTAIX. 

L’amalgame  qui  est  formé  de  1 p.  d’étain  et  de  10  p.  de  mercure  est 
liquide,  mais  moins  coulant  que  le  mercure.  Celui  qui  contient  1 p.  d’é- 
tain et  3 p.  de  mei-cure,  est  mou  et  cristallise  facilement;  lorsqu’il  est 
formé  de  parties  égales  de  mercure  et  d’étain , il  est  solide.  On  observe 
en  général  une  contraction  dans  la  combinaison  de  l'étain  avec  le  mer- 
cure, excepté  dans  l'amalgame,  qui  est  formé  de  1 p.  d'étain  et  de  2 p.  de 
de  mercure. 

Les  amalgames  d'étain  sont  brillants  et  ne  s’altèrent  pas  à l'air;  Us  ser- 
vent à passer  les  glaces  au  tain. 

Pour  faire  cette  opération,  on  étend  une  feuille  d’étain  sur  une  table 
horizontale  ; on  verse  sur  toutes  les  parties  de  cette  feuille  une  cer- 
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laine  quantité  de  mercure , et  l’on  forme  ainsi  une  couche  assez  épaisse. 
On  glisse  alors  une  glace  de  manière  à couper  la  couche  en  deux,  et  l’on 
charge  cette  glace  de  poids  ; bientôt  l’amalgame  adhère  à la  glace. 

AMALGAMES  DE  BtSML'TU. 

Le  bismuth  s’amalgame  très  facilement.  Uuand  le  mercure  est  en 
excès,  l’amalgame  est  liquide  et  jouit  de  la  propriété  do  dissoudre  beau- 
coup de  plomb  sans  se  solidifier  ; aussi  intixxluit-on  souvent  par  fraude  du 
plomb  et  du  bismuth  dans  le  mercure  ; mais  alors  le  mercure  fuit  toujours 
la  queue. 

L’amalgame  formé  de  1 p.  de  bismuth  et  de  A p.  de  mereure,  présente  la 
propriété  curieuse  d’adhérer  fortement  aux  corps  avec  lesquels  on  le  met 
en  contact.  Lorsqu’on  verse  cet  amalgame  dans  un  ballon  bien  sec  et  un 
peu  chaud , et  qu’on  le  promène  sur  toute  la  surface  du  vase,  on  produit 
un  étamage  qui  est  souvent  très  beau. 

AMALGAME  POUR  l’iMJEGTION  DES  PIÈCES  ANATOMIQUES. 

D’après  M.  G obéi,  l’amalgame  obtenu  en  chaulTantun  mélange  de  697  p. 
de  bismuth, 310  p.  de  plomb,  177  p.  d’étain,  et  100  p.  de  mercure,  est  so- 
lide à la  température  ordinaire  et  d’un  blanc  d’argent  ; il  fond  à 77°, 5, 
et  se  congèle  à 60°.  Il  est  très  propre  à l’injection  des  pièces  d’anatomie. 

RECHERCHE  DO  MERCURE  DANS  LES  CAS  d’eMPOISONNEMENT. 

Dans  les  cas  d’empoisonnement  par  les  composf's  mercuriels  , le  chi- 
miste expert  a pour  mission  de  rechercher  le  corps  du  délit,  soit  dans  les 
matières  des  vomissements  ou  des  évacuations  alvines , soit  dans  les  or- 
ganes ou  les  débris  du  cadavre,  avant  ou  après  l’inhumation.  Si  les  re- 
cherches portent  sur  les  matières  provenant  du  tube  digestif,  et  que  le 
corps  toxique  puisse  être  saisi  en  nature  ou  séparé  par  de  simples  lavages 
ou  par  des  dissolutions,  l’eau,  l’alcool,  l’éther  sont  les  seuls  dissolvants  à 
employer  ; en  soumettant  ces  dissolutions  à l’action  des  réactifs,  on  observe 
souvent  alors  des  réactions  propres  à signaler  un  composé  mercuriel. 

Mais  s’il  faut  s<‘parer  le  mercure  des  matières  avec  lesquelles  il  est 
entré  en  combinaison , s’il  faut  retrouver  la  portion  toujours  extréme- 
ment.faible  du  (x>ison  qui  a été  entraînée  par  l’absorption,  et  portée,  pen- 
dant la  vie,  dans  les  différents  organes  de  l’économie,  l'analyse  chimique 
devient  plusdélicate,  et  l’on  ne  peut  y donner  trop  de  soin  et  d'attention . 

La  calcination  des  matières  suspectes  seules  ou  mêlées  avec  de  l’acide 
sulfurique  dans  un  appareil  distillatoire,  ne  donne  pas  un  résultat  satis- 
faisant, parce  que  la  présence  du  mercure  distillé  se  trouve  masquée  par 
des  matières  pyrogénées. 
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M.  Sinithsüti  a fuit  coniialtri'  un  pmcédé  qui  iiernicl  de  reconnaître  de 
petites  quantitésde  sels  de  mercure  dans  une  litpieur.  Il  consiste  à prendre 
un  fil  d’or  assez  gros,  autour  du(inel  on  roule  en  spirale  une  bande  niiiiCA! 
d'étain  lamine  ; on  plonge  cette  jx:titc  pile  dans  le  li(|uide  à essayer, 
après  l’avoir  rendu  acide  au  moyen  de  l’acide  clilorliydrique.  Au  bout  de 
quelques  heures,  le  mercure  se  précipite  sur  l’or  et  le  blanchit. 

Gute  méthode  jKmrrait,  d'après  M.  Orfila,  induire  eu  erreur,  si  l'on 
n’examinait  pas  avec  soin  la  tache  (}ui  s'est  prorluite  sur  l'or,  paire  qu'il 
sg  dissout  un  peu  d'étain  qui  se  précipite  à la  longue  sur  l’oi-  et  le  blan- 
chit ; pour  reconnaître  si  la  tache  est  due  au  mercure , il  faut  traiter  le  111 
d’or  par  l’acide  chlorhydrique  ; si  la  taclie  est  produite  |>ar  l’étain  , ce 
qjétal  entre  iminttlialeincul  en  dissolution;  lorsi|u’elle  est  due  au  mer- 
cure , elle  iH'rsistc. 

Le  procédé  de  M.  Smilhson  n’t'st  pics  applicable  à tous  les  cas;  lorsque 
le  composi';  mercupiel  n’existe  qu'en  petite  (|uantiti'-,  la  présence  d'une 
matière  animale  s’oppose  il  sa  réduction. 

Il  faut  avoir  recours  alors  à un  proiuslé  que  l’on  doit  à MM.  Flandin 
et  Danger.  On  liquéfie  les  matières  animales  à une  ba.sse  tempi-rature,  au 
moyeu  de  l’aride  sulfuri(]ue  à 66°.  Ou  ajoute  au  liquide  noirâtre  ipii  ç'est 
produit  de  l’iiypocblorite  de  chaux  à l’état  pulvérulent,  et , au  besoin  , 
de  l’eau  distillé-c  et  même  de  l’acide  sulfurique,  afin  de  faciliter  le  dé- 
gagement ilu  chlore.  Quand  la  liqueur  est  devenue  transparente  et  à jjoii 
près  incolore,  on  la  filtre,  on  lave,  le  résidu  solide  avec  l’alcool  pour  en- 
traîner jusqu’aux  dernières  traces  de  deutoeblorure  de  mercure  formé  , 
et  l’on  essaie  le  liquide  , pridlablement  coiut<;utré , dans  un  appanéil  siV- 
cial  repré-seulé  (pl.  23,  üg.  12). 

A est  une  liole  ou  petit  ballon  qui  sei't  de  récipient  au  liquide;  Il , un 
petit  entonnoir,  dont  l'extrémité  nxourliee  à angle  droit  se  termine  par 
un  orilice  pix'sque  capillaire  0.  On  renverse  dans  l'entonnoir  le  col  du 
petit  ballon,  dont  l’orilùu;  se  trouve  ainsi  d'abord  immergii  dans  le  li- 
quide. Mais  l’écAjuleiuenl  s'opérant  goutte  a goutte  au  point  C,  cet  ori- 
(jee  bientét  $e  dégage;  une  bulle  d’air  rentre  dans  le  ballon,  et  en  fait 
sortir  une  quantité  équivalente  de  liquide.  Le  même  plieiiomèiie  se  repro- 
duisant d'instant  en  instant,  on  conçoit  que  tout  le  liquide  doive  s’é'cou- 
1er  lentement  et  régulièrement  par  le  bec  de  l’enlonuoir.  On  le  recueille 
dans  une  capsule  D.  Eu  plaçant,  comme  ou  le  voit  dans  la  ligure,  lejie- 
litapp^eil  sur  uu  support  articulé  S,  ou  peut,  par  une  inclinaison  va- 
riable, régler  la  vile.sse  de  l’écoulement,  de  manu.-re  à l’accédé-rer  ou  à le 
ralentir  presque  à volonté. 

Dans  la  partie  évasée  do  l'entonnoir,  ou  plonge  le  péile  électro-positif 
d’une  pile  de  Bunsen  à un  seul  couple,  et  ou  iutroduit  le  pôle  électro- 
négatif  de  la- pile  dans  faire  presque  capillaire  de  l’entonnoir.  L’un  et 
fautre  de  ces  éléments  conducteurs  ou  i>ôles  est  constitué  sur  uu  fil  d’or 
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pur.  Los  fils  soljt  rapprochés  presque  jusqu’au  contact  au  niuineut  où  la 
pile  est  mise  en  activité;  un  dégagemenl  de  gazs’ojH're,  et  le  mercure  de 
la  dissolution  se  dépose  sur  le  lil  d'or  électro-négatif,  ou  sur  celui  qui 
se  tniuve  en  contact  avec  le  liquide  dans  le  hec  du  rentonnoir.  L’o- 
pération étant  terininé'c , ou  lave  le  lil  d’or  électro-négatif,  aoU  avec 
l’alcool , soit  avec  rétlmr  bouillant,  pour  le  clébarrasser  de  toute  matière 
diarlanmeuse;  un  1e  d<‘ssèchc  compléteiuent,  et  on  l’introduit  dans  un 
petit  tube  de  verre.  l’aide  du  chalumeau,  on  volatilise  le  mercure, 
et  on  le  rassemble  dans  un  petit  rendement  du  tube  de  verre  sous 
forme  de  gouttelettes  métalliques.  ce  caractère  essentiel , on  ne  ptmt 
inéconnaitre  l’élément  toxique  qui  fait  l’objet  des  recberebes  du  ebi- 
iniste. 

Les  composés  mercuriels  se  trouvent  spér.ialement  dans  le  foie,  dans  la 
rate  et  dans  les  reins.  Dans  quelques  cas , il  j)eut  être  utile  de  s’assurer 
sous  quel  état  le  mercure  existait  tians  le  tube  digestif  ; car  les  recherchi’s 
physiologistes,  et  en  particulier  celles  de  M.  Miaihe,  ont  déomiitré  que 
du  protochlorure  de  mercure  qui  n’eat  pas  vénésicux  peut , au  contact 
d«  clilorurea  alcalins  contenus  dans  de  réconomie  animale,  passer 
a l’état  de  deutochorure  ou  de  sublime  , corps  essentiellement  toxique. 
Op  doit  tâcher  alors  d'jaoler  le  compoaii  mercuriel  et  le  soumettre  aux 
céaoùons  qui  caracteriseut  les  sels  de  mercure  au  aiinirntua  et  au 
nwKimum. 

MÉTALLUnGIE  DU  MERCURE. 

Les  minerais  de  mercure  se  réduisent  à deux , qui  sont  le  mercure  na- 
tif et  le  mercure  sulfuré.  On  les  trouve  surtout  daus  les  grès , les  schistes 
argilo-bitumüieux , les  calcaires  compactes  superposés  au  terrain  houil- 
Ipr  apparteuant  principalement  au  terrain  jurassique. 

La  métallurgie  du  mercure  est  très  simple  ; elle  consiste  a réduire  le 
minerai  de  mercure  par  le  fer  ou  la  diaux  ; ou  bien  à soumettre  le  sul- 
fure de  mercure  à un  grillage,  qui  transforme  le  soufre  acide  sul- 
fureux, et  qui  isole  le  mercure. 

Le  mercure  s’extrait  daus  des  appareils  distilUtoires. 

Les  mines  d’Âlmaden  en  Espagne , d’idria  en  Carniole , sont  les  plus 
importantes  ; la  Hongrie,  la  Transylvanie,  le  duché  des  Oeux-Ponls,  pos- 
sèdent aussi  des  mines  de  mercure  ; on  exploite  également  le  mercure  en 
Chine,  au  Japon  et  au  Pérou. 

EXTRACTION  DU  MERCURE  PAR  LA  CHAUX. 

Dans  le  duché  des  Deux-Ponts,  on  réduit  le  sulfure  de  mercure  eu  le 
chauffant  avec  la  chaux  qui  forme  du  sulfure  de  calcium,  du  sulfate  di’ 
chaux  et  du  mercure  qui  devient  libre, 


Digilized  by  Google 


TRAITEMENT  D(I  MERCURE  A ALMADEN. 


6:20 

On  commence  par  trier  la  mine,  on  la  broie , on  la  mêle  avec  de  la 
chaux  éteinte , et  on  introduit  le  mélange  dans  des  cornues  en  fonte  qui 
sont  au  nomlm;  de  30  à 50  |>oiir  un  fourneau. 

On  place  les  cornues  sur  deux  rangs  en  hauteur,  dans  un  fourneau  de 
galère.  Lt“  col  de  chaque  cornue  communique  avec  un  récipient  en  terre 
rempli  d’eau  jusqu’au  tiers  et  dans  lequel  le  mercure  vient  se  condenser  ; 
les  Jointures  sont  lutérs  avec  de  la  teiTc;  on  chauffe  d’alwrd  avec  pré- 
caution, et  ensuite  jusqu’au  rouge;  l’oiiération  dure  dix  heures. 

Il  se  forme  ixmdaut  la  distillation  une  poussière  noire  qui  est  entraînée 
dans  les  récipients;  c’est  un  mélange  de  sulfure  de  mercure  et  de  mer- 
cure divisé,  que  l’on  distille  une  seconde  fois  avec  de  la  chaux , et  qui 
donne  du  mercure  coulant. 

TR.UTEME5T  DU  MBECIRE  A ALMADEN. 

Les  mines  d’Almaden  étaient  connues  dès  la  plus  haute  antiquité;  les 
tirées  et  les  Romains  en  tiraient  des  (juantités  considérables  de  mercure 
et  de  cinabre.  Le  sulfure  de  mercure  qui  constitue  le  minerai  d’Alniaden 
est  réduit  par  le  grillage. 

L’appareil  que  l’on  emploie  à Almaden  (pl.  Vt,  lig.  3)  se  com|>ose  d’un 
fourneau  prismatique  ayant  deux  grilles  en  briques  placées  à une  certaine 
distance  l’une  au-dessus  de  l’autre  et  occupant  toute  la  set-tion  du  four- 
neau ; la  grille  inférieure  sert  de  foyer  ; c’est  sur  la  grille  supérieure  que 
l’on  charge  le  minerai  de  mercure.  A la  partie  supérieure  et  latérale  du 
fourneau , on  a pratiqué  des  ouvertures  communiquant  à des  (Iles  d’al- 
longes en  terre  s’emboîtant  les  unes  dans  les  autres;  ces  allonges,  con- 
nues sous  le  nom  A’aludel»,  sont  destinées  a condenser  les  vapeurs  de 
mercure.  Ix‘s  aludels  viennent  se  rendre  dans  deux  chambres  de  conden- 
sation , munies  d’une  fenêtre  par  laquelle  on  pénètre  dans  la  chambre 
pour  récolter  les  fumées  mercurielles  qui  s’y  sont  déposées  ; pendant  la 
fournée,  les  fenêtres  sont  lutées  avec  soin. 

On  met  d’abord  dans  le  fourneau  de  gros  fragments  de  grès  imprégné 
de  cinabre  ; au-<lessus  on  place  le  minerai  riche  ; le  chargement  sc  ter- 
mine avec  des  briques  composées  de  menu  minerai , de  suie  des  aludels 
et  des  chambres  de  condensation,  et  d’un  peu  d’argile  qui  leur  don  ne  de 
la  consistance. 

Le  fourneau  est  chauffé  avec  des  broussailles  qui  produisent  une  flamme 
abondante.  L’opération  dure  quinze  heures. 

On  laisse  refroidir  l’appareil  pendant  trois  jours , et  après  ce  temps,  on 
délule  les  aludels. 

Cette  méthode,  qui  donne  de  bons  résultats,  a ceiiendant  l’inconvénient 
d’ôtre  intermittente. 


Digilized  by  Google 


ARGSNt. 


621 


TRAITEMENT  IHJ  MERCtIRE  A IDRIA. 

A Idria,  le  rainerai  de  mercure  est  décompost;  par  le  grillage,  comme 
à Almaden;  mais  les  appareils  de  condensation  sont  mieux  disposés  que 
dans  la  méthode  espagnole  (pl.  Vt,  (ig.  U). 

On  emploie  un  fourneau  à réverb«'re  à sept  soles  superposées  au- 
dessus  du  foyer  dans  lequel  on  brûle  du  bois;  la  flamme,  après  avoir 
léché  successivement  la  surface  des  sept  soles,  se  rend  dans  une  série  de 
chambres  de  condensation. 

Les  gros  blocs  de  minerais  sont  placés  sur  les  deux  premières  soles  en 
ménageant  des  passages  jx)ur  la  flamme;  les  plus  gros  morceaux  sont  à 
la  partie  inférieure,  et  les  plus  petits  se  trouvent  en  haut. 

La  troisième  et  la  quatrième  sole  sotit  destinées  aux  minerais  menus  que 
l’on  place  dans  des  écuelles  en  terre. 

I^es  trois  soles  supérieures  sont  entièrement  chargées  d’écuelles  conte- 
nant du  schlich. 

Si  le  minerai  menu  n’était  pas  placé  dans  des  écuelles , il  obstruerait  les 
ouvertures  pratiquées  dans  les  soles,  et  s’opposerait  au  grillage. 

La  (dialeur  doit  être  portée  jusqu’au  rouge  ceri.se;  l’opération  dure 
dix  à douze  heures. 

Tous  les  produits  de  la  combustion  et  les  vapeurs  de  mercure  pa.ssent 
dans  les  chambres  de  condensation  communiquant  entre  elles  par  des 
ouvertures  placées  alternativement  à la  partie  supérieure  et  à la  partie 
inférieure,  (wur  que  le  chemin  parcouru  par  kîs  vapeurs  soit  le  plus  grand 
possible. 

On  fait  même  arriver  un  courant  d’eau  dans  les  dernières  chambres, 
afin  de  faciliter  la  condensation  du  mercure.  *■ 


ARGENT. 

L’argent  est,  de  tous  les  métaux,  le  plus  blanc,  et  celui  qui  peut  prendre 
le  plus  beau  poli.  Lorsqu’il  u été  précipité  d’une  dissolution  par  un  autre 
métal,  il  se  pré'sente  sous  la  forme  d’une  éponge  blanche  com|X).sée  de 
grains  cristallins  qui  acquièrent  beaucoup  de  cohésion  par  la  pression  et 
le  martelage.  Lorstju’on  le  fond  et  qu’on  le  laisse  refroidir  lentement,  il 
cristallise  en  octawlrcs  volumineux  ou  en  cubes. 

L’argent  n’a  ni  odeur  ni  saveur.  11  est  un  peu  plus  dur  que  l’or  et  plus 
mou  que  le  cuivre;  après  l’or,  c’est  le  plus  ductible  et  le  plus  malléable 
de  tous  les  métaux. 
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II  occupe  le  quatrième  rang  parmi  les  métaux  pour  la  ténacité;  un  fil 
Je  «leux  millimètrts  de  section  exige  un  poids  de  85  kil.  jM>ur  se  rompre. 
11  est  un  peu  moins  lourd  que  le  plomb;  sa  densité  est  de  10,4743  : cette 
densité  augmente  par  l’écrouissage,  et  j)cut  s’élever  à 10j54‘2. 

L’argent  entre  en  fusion  à 22°  du  pyroniètre  de  Wedgwoofl;  cette 
tenij)éroture  correspond  à peu  près  à lOüü'cent. ; il  est  [wu  volatil;  sa 
volatiliU;  augmente  considérablement  en  pnisence  d’un  courant  de  gaz  ; 
elle  est  très  rapide  sous  l’influence  de  la  chaleur  produite  à l’aide  d’une 
lentille  ou  d’un  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxigène. 

Dans  les  ateliers  d’aflinage  des  métaux  précieux  oii  l’on  fond  chaque 
jour  de  grandes  masses  d'argent,  on  évite  les  jærtcs  considérables  qui 
résulteraient  de  la  volatilisation  et  de  rentrainement  méainique  de  ce 
ijK'lal,  en  faisant  comminii(iuer  les  fourneaux  de  fusion  ava:  des  con- 
duits en  maçonnerie  de  25  à 30  mètres  de  longueur,  qui  débouchent, 
avant  de  s'engager  dans  la  cheminée  de  l’usine,  dans  de  grandes  cham- 
bres où  l’argent  se  condense. 

Lorsqu’on  fond  de  l’argent  dans  un  creuset  de  teiTC,  ou  remarque  sou- 
vent des  globules  m<'tallii)ucs  adhérents  au  couvercle,  qui  proviennent 
de  la  volatilisation  de  l’argent. 

L'argent  ne  s’oxide  ni  dans  l’air  sec,  ni  dans  l'air  humide;  il  ne  se 
ternit  à l’air  que  sous  l’influence  des  vapeurs  sulfureuses.  L’argent  eu 
«’‘jx)uge  devient  incandescent  dans  un  courant  d'hydrogène,  lorsqu'on  le 
eiiaufl'e  il  130". 

JI.  Lucas  a fait  voir  que  l’argent  pur  et  fondu  avait  la  propriété  de  dis- 
soudre une  certaine  quantité  d’oxigène  et  de  l’abandonner  en  se  solidi- 
liant.M.Gay-Lussaca  démontré  que  la  quantité  d’oxigène  absorbé  poux'ait 
être  de  vingt-aïeux  fois  le  volume  de  l’argent;  la  présence  d’une  petite 
quantité  de  cuivre , fait  perdre  à l'argent  la  propriété  d'absorber  l’oxi- 
gène.  L’argent  ne  dissout  pas  de  traces  d’azote. 

La  manière  la  plus  simple  de  constater  la  solubilité  de  l’oxigène  dans 
l’argent  fondu  consiste  , comme  l’a  indiqué  M.  Gay-Lussac,  à maintenir 
(lendant  quelque  temps  l’argent  fondu  Sous  une  couche  de  salpêtre  qui, 
en  se  décomposant  sous  l'influence  d'une  chaleur  rouge,  oxide  le  cuivre, 
et  dégage  de  l’oxigèiie  qui  entre  en  dissolution  dans  l’argent.  En  retirant 
le  creuset  quand  il  est  encore  rouge,  et  en  le  jiortant  sous  une  cloche 
remplie  d’eau  , on  voit  l’oxigènc  se  dégager  subitement.  Au  moment  de 
l’immersion  du  creuset  incandescent  dans  l’eau,  il  se  produit  quelquefois 
line  détonation  accompagnée  d’une  projection  de  métal  ; ce  qui  nmd 
l’expérience  dangereuse. 

Lomju’on  laisse  refroidir  à l’air  l’argeut  qui  a absorbé  de  l'oxigène,  au 
moment  de  la  solidilication  du  métal,  le  gaz,  eu  se  dégageant,  détermine 
souvent  une  projection  d’argent  qui  se  solidifie  aussitôt  en  formant  une 
sorte  de  végétation  métallique  ; on  dit  alors  que  l’argent  rocAe. 
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I,a  dissolution  de  l'oxigène  dans  l’argent  ne  saurait  être  considtTce 
comme  une  véritable  combinaison  ; il  faudrait  admettre,  en  efl'et,  qu'une 
telle  combinaison  ne  peut  exister  qu’au  rouge,  ce  qui  serait  sans  exemple 
en  chimie  ; et  de  plus  l’oxigène  et  l’argent  s’y  trouveraient  unis  dans  des 
rapports  bien  différents  de  ceux  qu’on  observe  dans  les  composés  déGnis  ; 
car  le  calcul  indique  , dans  l'argent  fondu  et  saturé  d’oxigène , à peine 
((uelques  millièmes  de  ce  gaz. 

L’argent  n’est  attaqué  que  par  un  petit  nombre  d’acides.  Son  meilleur 
dissolvant  est  l’acide  azotique  qui  produit  de  l’azotate  d’argent  et  du 
deutoxide  d’azote  pur  : 3Ag  + /i.\zO',HO  = 3(AgO,.VzO*)  + /iHO  + 
AzCP. 

L’acide  sulfurique  étendu  n’altaquc  pus  l’argent  ; mais  l’acide  concenln'' 
le  dissout  en  dégageant  de  l'acide  sulfureux.  L’acide  phosphorique  ne 
l'attaque  que  par  voie  sèche. 

L'acide  chlorhydrique  cliaud  et  concentré  attaque  sensiblement  l’ar- 
gent, surtout  s’il  est  en  contact  avec  du  platine,  et  forme  un  sous-chlo- 
rure d'argent  ; il  se  dégage  en  même  temps  de  l’hydrogène.  L’eau  régale 
le  transforme  rapidement  en  chlorure. 

L’acide  sulfhydriciuc  est  décomposé  par  l’argent  : une  lame  d'argent 
que  l’on  plonge  dans  une  dissolution  de  cet  acide , devient  immédiate- 
ment noire. 

Les  acides  végétaux  sont  sans  action  sur  l’argent. 

L'argent  n’est  pas  altéré  par  les  alcalis  caustiques,  les  carlajnates,  les 
azotates  et  les  chlorates  alcalins  ; aussi  se  sert-on  souvent  de  creusets  d’ar- 
gent pour  attaquer  les  silicates  par  ces  diverses  substances. 

Le  contact  prolongé  de  l'argent  et  du  sel  marin  en  fusion  donne  lieu  à 
une  quantité  notable  de  chlorure  d’argent. 

L’argent  divisé,  chaufl'é  avec  le  deutoxide  de  cuivre,  l’acide  plombhpie, 
le  minium,  le  peroxide  de  manganèse , ramène  au  minimum  ces  divers 
oxides. 

ü’apris  M.  Wœhler,  l’argent  se  dissout  à chaud  dans  le  sulfate  de  ses- 
qui-oxide  de  fer  eu  ramenant  ce  sel  a l’état  de  sulfate  de  protoxide  : 
Ag  -h  FéW,3SO’  — AgO,SO^  2(FeO,SO*J.  Lorsque  la  dissolution  se 
refroidit,  l’argent  se  précipite  en  petits  cristaux  brillants,  et  le  sulfate  de 
ses(|ui-uxide  de  fer  se  régénère. 

L’argent  se  combine  dii’ectemeut  avec  le  soufre , le  sélénium  et  l’arse- 
nic. Selon  Pelletier,  il  absorbe  à une  températui-e  blanche  plus  de  phos- 
phore qu’il  ne  peut  eu  retenir  à une  chaleur  moins  élevée;  aussi,  quand 
on  sature  l’argent  de  phosphore,  il  se  dégage,  au  moment  du  refroidis- 
sement , une  certaine  quantité  de  phosphoi-e  qui  brûle  dans  l’air  avec 
éclat. 

Le  chlore  n’est  absorbé  que  lentement  par  l’argent.  Ln  dissolution 
de  sel  marin  peut  dissoudre , au  contact  de  l’air , une  certaine  quan- 
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tihi  d'argfîiit,  et  former  un  clilorure  double  de  so<lium  et  d'argent, 
la  liqueur  devient  alcaline.  Ce  fait  expliciue  l’altération  qu’éprouvent  les 
vases  d’argent  dans  lescpicls  on  fait  bouillir  des  dissolutions  de  chlorures 
alcalins. 

L’argent  se  combine  directement  avec  le  brome  et  l'iode;  il  s’allie  à 
lin  grand  nombre  de  métaux. 

Ce  métal  forme  avec  l’oxigène  les  oxides  suivants  : Smu-oxided'nrgent, 
AgH».  Oxide  d'argent,  .\gO.  Peroxide  d'argent,  AgO*. 

SOtS-O.XIDE  d’arcext.  AgO*. 

Cet  oxide  a été  découvert  par  M.  Wœbier , en  faisant  arriver  un  cou- 
rant d’hydrogène  sur  du  citrate  d’argent  chauffé  à 100";  il  se  forme  de 
l'eau  et  du  citrate  de  sous-oxide  d’argent.  La  dissolution  de  ce  sel  est 
brune  ; lorsqu’on  la  traite  pai-  de  la  potasse , elle  donne  un  pnicipité  noir 
de  sous-oxide  d’argent. 

Ce  sous-oxi<le  est  tri-s  peu  stable  ; une  faible  chaleur  le  décompose 
en  oxigène  et  en  argent  métallique;  il  forme  avec  l’acide  chlorhydrique 
un  chlorurabrun  (Ag’Cl).  Les  autres  acides  ne  se  combinent  pas  avec  le 
sous  oxide  d’argent,  et  le  dédoublent  en  protoxide  qui  se  dissout  et  en 
argent  métallique. 

L’ammoniaque  le  décompose  facilement. 

la-s  sels  de  protoxide  d’argent , traités  par  le  protochlorure  d’étain , 
prennent  une  couleur  brune  , qui  peut  être  due  à la  formation  du  sous- 
oxide  d’argent. 

PROTOXIDE  d’AROEINT.  AgO. 

Le  protoxide  d’argent  se  prépare  en  traitant  de  l’azotate  d’argent  par 
de  la  potasse  en  excès  ou  par  de  l’eau  de  barite.  Il  se  pn’cipite  une  poudre 
d'nn  gris  olivâtre,  qui  |iar  une  dessiccation  à 60°  prend  une  teinte  brune 
foncée. 

La  teinte  jaune  que  présente  l’oxide  d’argent , au  moment  de  .sa  pré- 
cipitation , semble  indi(|uer  (|u’il  existe  un  hydrate  de  cet  oxide  ; mais 
cet  hydrate  est  très  instable,  et  se  décompose  |>endant  les  lavages  mêmes 
ou  par  une  dessiccation  a -f  60". 

L’oxide  d’argent  est  une  base  puissante  qui  sature  complètement  les 
propriétés  des  acides  les  plus  énergiques;  ainsi  l’azotate  d’argent  est 
neutre  aux  réactifs  chlorés.  Il  est  légèrement  soluble  dans  l’eau  pure; 
cette  dissolution  ]K>ssede  une  réaction  alcaline,  elle  verdit  le  sirop  de 
violettes  et  ramène  au  bleu  le  papier  de  tournesol  rougi. 

L’oxide  d’argent  est  complètement  insoluble  dans  la  |M)tasseet  dans  la 
soude.  Il  se  diasout  dans  les  tlux  vitreux  et  les  colore  en  jaune. 
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Une  faible  chaleur  en  ilégage  l'oxigèno,  cl  le  transforme  en  argent  mé- 
tallique. 

L’oxide  d’argent  se  décompose  sous  rinllueiice  de  la  lumière,  et  se 
change  en  un  corps  noir  qui  peut  être  de  l’argent  très  divisé , ou  du 
sous-oxide  d’argent  ; il  se  produit  en  même  temps  un  dégagement  d’oxi- 
gène. 

L’oxide  d'argent  peut  s’unir  à l’oxide  de  plomb;  quand  on  verse 
(le  la  potasse  caustique  dans  une  dissolution  d’un  sel  d’argent  préala- 
blement mêlée  avec  un  excès  d’un  sel  de  plomb,  il  se  forme  un  précipité 
jaune,  Agü,(PbO)> , qui  est  indécomposable  par  la  potasse. 

L’ammoniaque  forme,  avec  l’oxide  d’argent,  un  œrps  tri's  fulminant, 
découvert  par  Berthollet,  et  qui  est  connu  sous  le  nom  d’argent  fulminant. 
On  prépare  l’argent  fulminant  en  mettant  en  contact  pendant  quelques 
heures  de  l’ammoniaque  avec  de  l’oxide  d'argent  récemment  pn^ipité  et 
encore  humide.  L’oxide  devient  noir  ; on  décante  alors  le  li(|uide  ; on 
transporte  la  poudre  noire  sur  du  papier  brouillard , et  on  la  laisse  sécher 
spontanément. 

On  peut  encore  obtenir  l’argent  fulminant  en  di^lvant  de  l’azotate 
d’argent  dans  de  l'ammoniaque , et  en  précipitant  la  liqueur  par  de  la 
potasse. 

L’argent  fulminant  comprimé  avec  un  corps  dur,  même  lorsqu'il  est 
encore  humide , détone  avec  violence.  Il  fulmine  même  sous  l’eau , 
lorsqu’on  le  frotte  avec  un  corps  dur , et  peut  déterminer  la  rupture 
(les  vases  qui  le  contiennent.  Lorsque  l’argent  fulminant  est  sec , il  dé- 
tone par  le  contact  d’une  barbe  de  plume.  Il  est  très  soluble  dans  l’am- 
moniaque; cette  dissolution  se  décompose  spontanément,  laisse  déposer 
(le  l’argent  métallique,  et  dégage  de  l’azote. 

L’argent  fulminant  est  décora|X)sé  par  plusieurs  corps.  Il  donne  avec 
l’acide  chlorhydrique  du  chlorure  d’argent  et  du  chlorhydrate  d’ammo- 
niaque; avec  l’acide  sulfhydrique , il  produit  du  sulfate  d'argent  et  du 
sulfhydrate  d’ammonia([ue ; avec  l’acide  sulfurique  étendu,  il  forme 
du  sulfate  d’argent  et  du  sulfate  d'ammoniaque  ; il  se  dégage  en  même 
temps  une  certaine  quantité  d’azote. 

La  composition  de  l’argent  fulminant  n’a  ^pas  été.  déterminée  d’une 
manière  certaine.  On  poun'ait  le  consid(îrer  œmme  un  azoture , un 
amidure  ou  un  ammoniure  d’argent.  Les  formules  suivantes  repré- 
sentent l'action  de  l’ammoniaque  sur  l’oxide  d’argent,  dans  ces  trois  hy- 
p othèses: 

3.\gO  + AzHJ  = 3HO  + Ag’Az  ; 

AgO  -I-  AzHî  -=  110  -1-  AzIl’.Ag; 

Agü  -i-  AzlI’  = AgO,AzH'. 

Presque  tous  les  chimisti^  considèrent  l’argent  fulminant  comme  un 
azoture  d’argent. 

II.  .'lO 
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PEROXIDE  I)’ An»; EXT,  AgO’. 

Cet  oxide  a été  découvert  par  Kitter  en  décomposant  par  la  pile  une 
dissolution  très  étendue  d'azotate  d'argent;  il  se  dé|x>se  sur  le  con- 
ducteur positif  de  la  pile,  en  aiguilles  d’un  gris  noir  et  d’un  éclat  métal- 
lique , dont  la  longueur  atteint  souvent  7 à 8 millimètres. 

Le  peroxide  d'argent  est  insoluble  dans  l’eau  ; il  résiste  à la  tempéra- 
ture de  l'ébullition  de  l’eau,  mais  se  décompose  vers  150";  il  forme 
avec  Iq  soufre  ou  le  phosphore  des  mélanges  qui  détonent  sous  le  choc 
du  marteau. 

Les  acides  saturés  d’oxigène  , comme  les  acides  sulfurique , azotique , 
pliosphorique,  etc.,  le  dissolvent  en  dégageant  de  l'oxigène,  et  produi- 
sent des  sels  de  protoxide  d'argent  ; les  acides  sulfureux , liypo-azo- 
tique,  etc.,  se  changent  en  acides  sulfurique  et  azotique,  qui  se  combi- 
nent avec  le  protoxide  d’argent  : (AgCP-j-SO^^  AgO,SO*). 

L’acide  chlorhydrique , dans  son  contact  avec  le  |>eroxide  d'ai'geut , 
produit  de  l’eau  , du  chiure  et  du  chlorure  d'argent  : (Agü^  2HC1  = 
2HO-f-Cl-f  AgCl). 

L'ammoniaque  le  déconi|)ose  en  produisant  une  vive  elTervescence  due 
à un  dégagement  d'azote. 

U'après  .M.  Fischer,  le  peroxide  d'argent  ne  serait  pas  connu  jusqu'à 
présent  à l’étal  de  pureté  ; il  retiendrait  toujours  eu  combinaison  une 
certaine  quantité  du  sel  il’argenl  employé  à sa  préparation. 

CAUBUUES  d’argent. 

L'argent  pur,  fondu  dans  un  creuset  de  terre  en  présence  du  charbon, 
ne  change  pas  d'as(iect,  et  ne  contient  que  des  traces  de  carbone  dont  on 
peut  constater  la  présence,  en  dissolvant  le  métal  dans  l’acide  azotique 
faible  qui  laisse  un  résidu  noir  et  üoeonneux  de  charbon  divisé. 

Il  existe  cependant  plusieurs  carbures  d’argent  à proportions  délinics 
qu’on  obtient  en  décomposant  par  la  chaleur  certains  sels  d’argent  formés 
par  des  acides  organiques. 

MM.  Cahours  et  t^rhardt  ont  découvert  un  carbure  d’argent  repré- 
senté par  la  formule  AgC,  en  chauffant  le  cuminate  d’argent. 

M.  Régnault  a signalé  l’existence  d'un  autre  carbure  d'argent,  AgC*. 
qu’on  i>eut  pn;parer  en  calcinant  le  maléate  ou  l’aconitata  d’argent  dans 
un  creuset  d’argent  couvert. 

Ces  carbures  sont  noirs,  légers,  insipides,  insolubles,  infusibles,  et  se 
décomposent,  par  la  calcination  au  contact  de  l’air,  en  acide  carbonique 
qui  se  dégage,  et  en  un  résidu  d’argent  métallique. 
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CAR  Vr.TKliES  DES  SELS  d'.VKGEAT. 

Le  peroxitle  d'argent,  AgO^,  ne  s'unit  pas  aux  acides  et  stî  décompose 
sons  leur  influcnc»!  en  protoxide  et  en  oxigtme  : le  sous-oxide  ne  parait 
former  des  combinaisons  salines  qu'avec  certains  acides  organiques  ; ces 
sels  sont  peu  connus,  très  instables,  et  présentent  la  plus  giTinde  tendance 
à se  décomposer  en  argent  métallique  et  en  sels  de  protoxide. 

Les  sels  de  protoxide  d’argent  sont  incolores  , lorsqu’ils  sont  formés 
p<ir  un  acide  qui  n’est  pas  coloré  ; leur  saveur  est  acide , astringente  et 
métidlique;  iis  sont  vénéneux;  la  lumière  les  noircit  en  les  réduisant 
en  partie.  Ils  se  décomposent  eu  général  sous  l’influence  de  la  chaleur. 
Plusieurs  de  ces  sels  sont  neutres  aux  réactifs  colorés. 

On  reconnaît  les  sels  d’argent  aux  propriétés  suivantes  : 

Polassc.  — Précipité  brun  clair  d’oxide  d’argent,  insoluble  dans  un 
excès  de  potasse,  mais  soluble  dans  l’ammoniaque. 

Ammoniaque.  — Ce  réactif  employé  eu  petite  quantité  formeun  précipité 
d’oxide  d’argent  qui  se  dissout  dans  un  excès  d’ammoniaque;  si  la  disso- 
lution d’argent  était  préalablement  acide,  il  ne  se  ferait  pas  de  précipité. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  blanc  de  carbonate  d’argent,  soluble 
dans  l’ammoniaque.  i 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipité  blanc  de  carbonate  d’argent,  so- 
luble dans  un  excès  de  réactif. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  jaune  de  phosphate  d'argent  ; la  li- 
(|ueur  devient  acide. 

Pyrophosphate  de  soude.  — Précipité  blanc  ; la  liqueur  reste  neutre. 

Acide  oxalique.  — Précipité  blanc,  soluble  dans  l’ammoniaque. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Précipité  blanc. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Précipité  rouge-brun. 

Tannin.  — Pas  de  précipité  ; avec  le  temps  l’argent  est  réduit  et  se  pré- 
cipite. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Acide  sulfliydrique.  — Précipité  noir. 

Acide  chlorhydrique  ou  chlorures.  — Précipité  blanc  caillebotté,  insolu- 
ble dans  l’eau  et  les  acides;  très  soluble  dans  l’ammoniaque,  les  hypo- 
sulliteset  les  subites  ; ce  précipité  devient  brun  à la  lumière.  La  pré- 
sence d'une  trace  de  protochlorure  de  mercure  suffit  pour  lui  éter  la 
propriété  de  se  colorer  à la  lumière. 

lodurc  de  potassium.  — Précipité  blanc,  légèrement  jaunfttre , à peine 
soluble  dans  l'ammoniaque,  un  peu  soluble  dans  un  excès  de  réactif. 

Chramate  de  potasse.  — Précipité  rouge-brun , légèrement  soluble  dans 
l’eau,  très  soluble  dans  l’ammoniaque. 
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Sulfate  de  proloxide  de  fer.  — Précipité  blanc  et  métallique  d'argent. 

Prtitûcidorure  d'étain.  — Précipité  de  chlorure  d'argent,  qui  sous  l’in- 
fluence d’un  exc<>s  de  réactif  se  transforme  en  argent  métallique. 

Chlorate  de  pola/se.  — Pa.s  de  précipité. 

Zinc.  — Précipité  d’argent  métallique. 

Les  sels  d’argent  sont  précipib'*  i>ar  l'acide  chlorhydrique  et  les  chlo- 
rures, même  en  présence  des  matières  organiques.  Ce  caractère  est  le  plus 
sensible  de  tous.  L’hyiiosultite  d’argent  n'est  pas  piécipité  par  les  chlo- 
rures. 

Les  acides  phosphoreux  et  hypophosphoreux  réduisent  les  sels  d'argent, 
surtout  à chaud. 

Au  chalumeau,  les  sels  d’argent  se  réduisent  très  promptement  en  ar- 
gent métallique,  lorsqu'on  les  a mélangés  avec  de  la  soude. 

DOSAGE  DE  l’ARGENT. 

L’argent  contenu  dans  des  alliages  est  onlinairement  dosé  par  la  cou- 
pellation ou  la  voie  humide;  mais  dans  les  analyses  on  apprécie  souvent 
la  proiK>rtion  de  ce  métal , en  le  précipitant  à l’état  de  chlorure  par  un 
léger  excès  d’acide  chlorhydrique  : pour  faciliter  le  dépét  du  chlorure 
d'argent,  on  acidifie  la  liqueur  au  moyen  de  l'acide  azotique  ; on  lave  le 
précipité  sur  un  petit  filtre  qu'on  sèche  ensuite  dans  une  étuve,  (^mme 
il  serait  difficile  d'enlever  le  chlorure,  sans  en  laisser  une  certaine  quan- 
tité sur  le  papier,  on  brûle  le  filtre  dans  une  petite  capsule  de  porcelaine. 

Pour  éviter  l’erreur  ejui  pourrait  provenir  de  la  réduction  partielle  du 
cblorure  d'argent  piar  hs  gaz  hydrogénés  provenant  de  la  combustion 
du  papier,  on  mouille  le  cblorure  avec  quelques  gouttes  d’eau  n'-gale,  et 
on  le  calcine  une  seconde  fois.  Le  poids  du  résidu , abstraction  faite  des 
cendres  du  filtre  qu'il  faut  en  déduire,  donne  le  poids  du  chlorure  d’ar- 
gent pur,  et  par  conséquent  celui  de  l’argent. 

Dans  une  analyse,  il  est  plus  exact  de  précipiter  l’argent  par  l'acide 
chlorhydrique  plub'it  que  par  les  chlorures  alcalins  qui  forment  avec  le 
chlorure  d’argent  des  chlorures  doubles  ayant  une  certaine  solubilité 
dans  l'eau. 

La  calcination  du  chlorure  d'argent  dans  une  ca{)sule  de  |iorcelaine 
|ieut  donner  lieu  à une  ]H>rte  de  chlorun;  d'argent  qui  est  entraîné  |>ar 
les  gaz  pmvenant  de  la  combustion  du  juipier;  M.  Marigiiac  a conseillé 
de  verser  la  lii|ucur  contenant  le  chlorure  d’argent  dans  un  tul>e  de  verre 
jiesé  et  effilé  à son  extrémité.  Le  précipité  caillebotté  de  chlorure  d’ar- 
gent est  bicntdt  arrêté  à la  (xiiiite  du  tube  , et  le  liquide  passe  clair  ; un 
dessèche  le  tube  avec  soin  dans  un  autre  tube  plus  grand  et  on  le  {H-se. 
Pour  éviter  l’action  de  la  lumière  sur  le  chlorure  d'argent , on  peut  en- 
tourer le  tube  de  papier  noir. 


0igiiizedt9Î.igpgle 


CHLORURE  d’argent. 


629 


r.iii.onuRE  d’argent.  AgCl. 

Ce  corps  obleiiu  par  voie  humide  est  caillebotté  et  très  dense  ; lors- 
qu’il se  trouve  en  suspension  dans  l’eau  , il  se  rassemble , par  l’agi- 
tation ou  par  la  chaleur,  en  une  masse  floconneuse  de  la  plus  grande 
blancheur  : il  s’altère  rapidement  à la  lumière  directe  du  soleil  et  même 
à la  lumière  diffuse , brunit  et  dégage  du  chlore  ; il  se  transforme 
alors  en  sous-chlorure  d’argent , Ag*CI.  Le  chlorure  d’argent,  conservé 
dans  un  flacon  rempli  de  chlore  humide  et  exposé  à la  lumière,  reste 
blanc. 

Le  chlorure  d'argent  entre  en  fusion  à la  température  de  260“  ; il  sc 
prend  par  le  refroidissement  en  une  masse  transparente  présentant  l’as- 
pect et  la  consistance  de  la  corne  et  (juc  les  anciens  chimistes  nommaient 
lune  cornée.  Le  chlorure  d’argent  une  fois  fondu  traverse  les  creusets 
comme  la  litharge;  il  commence  à se  volatiliser  dès  qu’il  entre  en  fusion; 
cependant  il  est  difficile  de  le  distiller  complètement.  Il  est  indécompo- 
sable par  la  chaleur. 

Le  charbon  pur  ne  le  décompose  pas;  mais  le  charbon  hydrogéné 
le  réduit  en  produisant  de  l’acide  chlorhydrique  ; le  chlorure  d’argent  est 
également  réduit  par  le  charbon , en  présence  de  la  vapeur  d’eau  ; il  se 
forme  de  l’acide  chlorhydrique , de  l’oxigène  et  de  l'argent  métal  • 
lique. 

Le  fer,  le  zinc,  l'étain,  l'antimoine,  le  bismuth,  le  plomb,  le  cuivre,  etc., 
réduisent  le  chlorure  d’argent  par  voie  sèche.  Le  mercure  le  décompose 
incomplètement. 

Le  fer  et  le  zinc  le  réduisent  à sec  a la  terajiératui'c  ordinaire  ; les  autres 
métaux  n’en  séparent  l’argent  qu’en  présence  de  l’acide  chlorhydrique 
étendu.  La  réaction  est  beaucoup  plus  rapide,  lorsqu’on  humecte  le  chlo- 
rure d’argent  avec  une  dissolution  de  sel  marin. 

Le  chlorure  d’argent  est  complètement  insoluble  dans  l’eau;  aussi 
sert-il  à reconnaître  dans  une  liqueur  des  traces  de  chlorures  ou  de  sels 
d’argent. 

L’acide  azotique  ne  le  dissout  pas  sensiblement. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  le  dissout  en  petite 
quantité  et  le  laisse  cristalliser  en  octaèdres  par  l’évaporation  de  la 
liqueur. 

L’acide  sulfurique  concentré  le  décompose  lentement  en  produisant  du 
sulfate  d’argent  et  de  l’acide  chlorhydrique. 

La  potasse  et  la  soude  caustiques  sont  sans  action  à froid  sur  le  chlo- 
rure d’argent  ; mais,  à la  température  de  l’ébullition,  la  décomposition» 
du  chlorure  d’argent  a lieu  en  quelques  instants  ; il  se  produit  de  l’oxide 
d’argent  et  un  chlorure  alcalin  qui  reste  en  dissolution  : du  sucre  ajouté 
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à ce  niélaii{{e  nkluit  rapideiin'iit  l’argent  à l’état  métalli(|uc.  D’après 
M.  Levol,  cette  réaction  permet  d(>  préparer  de  l’argent  pur. 

Les  alcalis  et  les  carbonates  alcalins  et  terreux  dikoniposent  le  cldorurc! 
d’argent  par  la  voie  sèïclie,  et  en  s«'parent  entièrement  l'argent. 

Dans  les  laboratoires,  le  clilorurc  d’argent  est  ordinairement  réduit  par 
un  mélange  de  craie  et  de  charbon.  On  emploie  100  p.  de  chlorure  d'ar- 
gent supposé  SCC,  70  de  craie,  et  & p.  de  charbon. 

Le  chlorure  d’argent  est  très  soluble  dans  l’ammoniaque,  même  lors- 
qu’il a été  fondu  ; la  liqueur  est  incolore  : lorsqu'on  la  laisse  exjM^séx'  à 
l’air,  l’ammoniaciut;  s’en  dégage  j>eu  à peu  , et  le  chlorure  d’argent  se 
dépose  sous  la  fomie  de  yietits  cristaux  eubaïues;  si  l’ou  éva|)ore  la  dis- 
solution à une  douce  chaleur,  on  obtient  du  chlorure  d’argent  en  écailles 
narrées  qui  ressemblent  à certaines  variété-s  de  chlorure  d’argent  natif. 
Si  la  température  est  portée  jusqu’à  l’ébullition,  il  se  dé|K3so  de  l’argent 
fulminant. 

En  saturant  par  un  acide  la  dissolution  de  chlorure  d’argent  dans 
l’ammoniaque,  le  chlorure  d’argent  se  dé|iosc;  l’argent  est  pré-cipité  de 
cette  dissolution  par  plusieurs  métaux,  tels  que  le  cuivre,  le  mercure,  etc. 
L'acide  sulfliydrique  et  les  sulfures  y forment  un  pn-cipité  de  sulfure 
d’argent. 

Le  chlorure  d’argent  sec  absorbe  directement  18  p.  100  de  gaz  ammo- 
niac ou  3 équivah-nts  ; cette  combinaison  se  déconqwse  peu  à peu  au 
contact  de  l’air. 

Les  dissolutions  bouillantes  de  chlorure  de  potassium,  de  sodium  , de 
barium,  de  strontium,  de  calcium,  dissolvent  le  chlorure  d’argent,  et 
forment  avec  ce  sel  des  cotnbinaisons  cristallines.  Ces  chlorures  doubles 
sont  décomposés  par  l’eau,  et  surtout  par  l'acide  azotiiiue  étendu. 

Le  chlorure  d’argent  se  di.ssout  également  dans  le  cyanure  de  potas- 
sium et  produit  un  s«;l  double  cristallisable  (.M.  Liebig). 

Le  chlorure  d'argent,  récemment  précipité,  est  très  soluhle  dans  les  hy- 
posultites  et  les  sulfites  alcalins.  Il  donne  naissance , on  réagissant  sur 
ces  sels , à des  hyposulfites  et  des  sulfites  doubles  d’oxide  d'argent  et  de 
potasse  ou  de  soude. 

Le  chlorure  d’argent  existe  dans  la  nature;  il  est  d’un  gris  de  perle, 
passant  souvent  au  bleu  de  lavande  ou  au  bleu  violacii  : il  brunit  à l’air. 
Son  éclat  est  diamantaire;  il  est  ordinairement  tran.slucide.  Il  ist  flexible, 
malléable  et  tendre.  On  le  trouve  cristallisé  en  cubes  d’une  densité  de 
5,552.  Sa  composition  est  identique  avec  celle  du  chlorure  artificiel. 

imoMURE  d’.argent.  AgBr. 

Le  bromure  d’argi-nt  pré-sente  une  grande  analogie  avec  le  chlorure  ; 
il  est , comme  ce  dernier  composé  , insoluble  dans  l’eau,  fusible,  réduc- 
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tible  à une  température  pou  élevée  par  riiyclrogéne,  le  zinc,  le  fer,  le 
cuivre,  les  alcalis,  etc.  Toutefois  on  peut  le  distinguer  facilement  du 
chlorure  d'argent  par  les  caractères  suivants  : 

1”  Il  acquiert  une  couleur  d’un  jaune  pâle  en  se  rassemblant,  quel- 
ques instants  après  sa  précipitation  ; 

2"  Il  est  Ixiaucoup  moins  soluble  dans  l’ammoniaque  que  le  clUorure 
d’argent  ; 

3°  Le  chlore  en  dégage  facilement  des  vapeurs  de  brome , reconnais- 
sables à leur  couleur. 

Le  bromure  d’argent  produit  des  sels  doubles  avec  les  bromures  des 
métaux  alcalins  et  terreux. 

On  l’obtient  en  versant  une  dissolution  d’acide  bromhydrique , ou 
mieux  un  bromuie  alcalin  dans  un  sel  d’argent  ; le  précipité  de  bromure 
d’argent  qui  se  forme , doit  être  lavé  et  séché  à l’abri  de  la  lumière  qui 
l’altère  et  le  brunit  avec  plus  de  rapidité  encore  que  le  chlorure  d’ar- 
gent. 

On  trouve  le  bromure  d’argent  natif  au  Mexique  et  en  Bretagne,  tantôt 
en  petites  masses  amorphes , tantôt  en  cristaux  octaédriques  d’un  jaune 
verdâtre. 

lommE  d’argent.  Agi. 

Ce  corps  présente  une  grande  analogie  avec  le  chlorure  et  avec  le  bro- 
mure d’argent.  On  le  prépare  en  vci-sant  de  l’iodure  de  |xitassium  ou  de 
sodium  dans  une  dissolution  d'azotate  d’argent. 

L’iodure  d’argent  est  d’un  blanc  jaunâti'e  et  complètement  in.soluble 
dans  l’eau.  La  lumière  le  noircit  avec  plus  de  lenhmr  que  le  chlorure 
d’argent.  Exposé  à l’action  de  la  chaleur,  il  se  colore  en  rouge  foncé  et 
redevient  jaune  par  le  refroidissement. 

L'hydrogène,  le  zinc  , le  fer  et  le  cuivre  le  réduisent  facilement.  L’a- 
cide chlorhydrique  bouillant  le  change  en  chlorure.  On  le  distingue 
du  chlorure  d’argent  en  ce  ()u’il  exige  pour  se  dissoudre  une  quantité 
beaucoup  plus  considérable  d’ammoniaque.  D’après  M.  Martini,  2500 
parties  d’ammoniaque  liquide  ne  dissolvent  qu’une  seule  partie  d’io- 
dure  d’argent. 

L’iodure  de  potassium  dissout,  par  la  voie  humide , Tiodure  d’argent 
et  forme  un  composé  cristal lisable  ayant  pour  formule  : Agi, Kl. 

L’iorlure  d argent  s’unit  c*ncorc  au  sous-azolalnde  mercure  et  au  cya- 
nure d’argent. 

L’iode  a été  trouvé  pour  la  première  fo!s  par  Vauquelin,  dans  le 
règne  minéral  à l’état  d’iodure  d’argent,  dans  des  minerais  du  Mexique. 
M.  Berthicr  l’a  rencontré  à Poullaouen  en  cristaux  blancs  et  lamel- 
Icux. 
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FLiionunE  d’arge.m.  AgI’l. 

Ce  composé  est  très  soluble  dans  l’eau,  et  ne  peut  par  conséquent  se 
produire,  comme  les  trois  composés  précédents,  par  double  échange.  On 
l’obtient  en  traitant  l’oxide  ou  le  carbonate  d’argent  par  l’acide  lluorliy- 
drique.  Sa  dissolution  se  déconqwse  en  partie  lorsqu’on  la  concentre. 

CYANlinE  d’argent.  AgCv. 

On  obtient  le  cyanure  d’argent  en  précipitant  l’azotate  d’argent  par 
l’acide  cyanhydrique.  Cecompo.sé  est  blanc,  insoluble  dans  l’eau,  soluble 
à chaud  dans  les  acides  azotiqut;  et  sulfurique  concentrés. 

L’acide  chlorhydrique  et  l’hydrogène  sulfuré  le  décomposent  facile- 
ment. La  potasse  cl  la  soude  ne  l’altèrent  pas;  l’ammoniaque  le  dissout 
en  proportions  considérables. 

Le  cyanure  d’argent  se  dissout  également  dans  les  cyanures  des  mé- 
taux alcalins  et  terreux  ; il  forme  des  cyanures  doubles  cristallisablcs , 
incolores , inodores , qui  ne  sont  précipités  ni  par  les  chlorures  ni  par 
les  alcalis  caustiques. 

Ces  cyanures  doubles  et  particulièrement  celui  de  potassium  et  d’ar- 
gent (AgCy,KCy),  servent  de  b.ise  il  l’argenture  galvanique. 

SGLFÜRE  d’argent.  AgS, 

Le  sulfure  d’iirgent  se  présente  tantôt  en  poussière  ou  en  masse  amorphe 
terne  et  d’un  gris  do  plomb,  tantôt  en  cubes  ou  en  octaèdres  d’un 
éclat  métallique  et  d’une  densité  de  7,2.  Il  est  légèrement  ductile,  plus 
fusible  que  l’argent  ; assez  mou  pour  se  laisser  entamer  par  l’ongle , et 
pour  recevoir  une  empreinte  sous  le  balancier.  On  a pu  frapper  des  mé- 
dailles avec  du  sulfure  d’argent. 

Par  le  grillage,  le  sulfure  d’argent  donne  de  l’acide  sulfureux  et  de  l’ar- 
gent métalli(iue.  I.’hydrogèneet  la  plupartdes  métaux  le  réduisent  à une 
température  peu  élevée  ; celte  nkluction  est  surtout  facile  avec  le  zinc,  le 
fer,  le  plomb  et  le  cuivre. 

L’acide  chlorhydrique  concentré  et  bouillant  transforme  le  sulfure 
d’argent  en  chlorure  d'argent  et  en  acide  sulfhydrique.  L'acide  azotique 
ne  l’attaque  qu’avec  beaucoup  de  lenteur.  L’acide  sulfurique  concentré 
le  décompose,  au  contraire,  avec  rapidiU’;  en  produisant  de  l’acide  sulfu- 
reux et  du  sulfate  d’argent. 

Le  sulfure  d’argent  s’unit  par  la  voie  sèche  h un  grand  nombre  de  sul- 
fures métalliques. 

Le  bichlorure  de  cuixTe  et  le  sel  marin  le  changent  en  chlorure  d’ar- 
gent; il  se  transforme  également  en  chlorure  lorsqu’on  le  laisse  exposé  à 
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l’air,  après  l’avoir  mélange  avec  des  pyrites  de  fer,  du  sulfate  de  cuivre 
et  du  sel  marin.  Ces  observations  sont  importantes  pour  la  théorie  de 
l’amalgamation. 

Le  soufre  ayant  une  grande  affinité  pour  l’argent,  le  sulfure  d’argent  se 
forme  dans  un  grand  nombre  de  circonstances. 

Les  émanations  d’acide  sulfliydrique  ou  dtt  sulfhydrate  d’ammo- 
niaque altèrent  l’argent , le  noircissent  et  produisent  à sa  surface  une 
couche  de  sulfure  d’argent.  Tout  le  monde  sait  que  des  vases  d’argent 
dans  lesquels  on  chauffe  des  œufs,  se  colorent  en  noir  : cette  altération 
superficielle  de  l’argent  est  duc  à la  formation  d’une  petite  quantité  de 
sulfure  d’argent;  le  soufre  provient  de  la  matière  albumineuse  de  l’œuf. 

L’argent  noirci  par  une  couche  de  sulfure  reprend  sa  belle  couleur 
blanche  quand  on  le  chauffe  avec  une  dissolution  de  caméléon  minéral. 

Élal  natnrei.  — Prépamlon. 

On  produit  artificiellement  le  sulfure  d’argent  en  précipitant  un  sel 
d’argent  par  l’acide  sulfhydrique  ou  par  un  sulfure  soluble. 

Le  sulfure  d’argent  est  assez  abondant  dans  la  nature  et  constitue  le 
principal  minerai  d’argent.  11  forme  quelquefois  des  filons  puissants 
dans  les  terrains  primitifs  et  intermédiaires  et  dans  les  premiers  dépdts 
secondaires. 

Les  principales  mines  d’Europe  sont  celles  de  Freyberg  en  Saxe,  de 
Hongrie,  de  Transylvanie.  En  Amérique , on  cite  celles  des  districts  de 
Guanaxuatü,  de  Catorre,  du  Serro  del  Potosi,  etc. 

Le  sulfure  d’argent  est  souvent  accompagné  de  sulfure  d’antimoine, 
et  ordinah'ement  de  sulfure  de  plomb. 

ARGENT  ROUGE. 

On  donne  le  nom  d.'ar<jent  rouge  à un  sulfure  double  d’argent  et  d’an- 
timoine, dans  lequel  le  sulfure  d’antimoine  est  quelquefois  remplacé  par 
le  sulfure  d’arsenic. 

L’argent  rouge  a pour  formule  Sb®S^,3.4gS.  Sa  forme  primitive  est  un 
rhomboïde  obtus.  Sa  couleur  varie  du  rouge  au  noir  ; sa  poussière  est 
toujours  d’un  rouge  cramoisi;  il  est  translucide.  Sa  densité  est  de  5,8. 
Il  donne  par  le  grillage  de  l’acide  sulfureux  , de  l’oxide  d’antimoine  et 
de  l’argent  pur. 

AZOTATE  d’argent.  AgO,AzO‘. 

Propriflét. 

L’azotate  d'argent  est  le  sel  d’argent  le  plus  important  et  le  mieux 
connu.  Il  cristallise  en  lames  carrées,  incolores,  transparentes,  et  inal- 
térables à l’air.  H est  soluble  dans  son  poids  d’eau  froide,  et  beaucoup 
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plus  soluble  dans  l'eau  bouillante;  l'alcool  en  dissout  le  quart  de  son  poids 
à cbaud,  et  les  dix  centièmes  seulement  à froid.  La  lumière  ne  parait  le 
dt'compo.ser  qu’en  pr<'‘.scncc  des  matières  organiques  ; il  corrode  la  peau  et 
y forme  des  taches  noires  que  l'iodure  de  poUissiuin  fait  disparaître. 

L’azotate  d’argent  pur  est  sans  action  sur  le  papier  bleu  de  tournesol  : 
il  ne  le  rougit  qu’autant  qu’il  contient  de  l’acide  azotique  libre  ; il  fond 
sans  se  décomposer,  et  forme  par  le  refroidissement  une  musse  cristal- 
line d(''signée  sous  le  nom  de  pierre  in/ernale,  qui  sert  de  caustique  en 
chirurgie;  la  pierre  infernale  est  blanche  loi'squ’elle  est  pure , mais  elle 
est  souvent  noire  à sa  surfaa?,  et  quelquefois  même  dans  toute  sa 
mas.se , ce  qui  est  dù  à la  piV'sence  d’une  [ictite  quantité  d’argent  réduit 
par  le  métal  de  la  lingotièro  ou  par  des  traces  de  matières  organiques. 
Cette  couleur  brune  peut  provenir  aussi  du  bi-oxide  de  cuivre  résul- 
tant de  la  décomposition  , par  la  chaleur,  de  l’azotalc  de  cuivre  <jui  se 
trouvait  dans  l'azotate  d’argent. 

Sous  rinfluence  d’une  température  rouge , l’azotate  d’argent  se  décom- 
pose d’abord  en  azotite  et  ensuite  en  argent  métallique. 

L’azotate  d’argent,  jeté  sur  des  charbons  ardents,  en  active  la  combus- 
tion et  les  recouvre  d’un  enduit  niétallitiue.  Un  mélange  de  ce  sel  et  de 
soufre  ou  de  phosphore  peut  détoner  par  le  choc. 

Le  phosphore  réduit  à froid,  et  même  dans  l’obscurité,  la  dissolution 
d’azotate  d’argent. 

Le  charbon  réduit  également  l’azajtate  d’argen,t , mais  à cbaud  seule- 
ment ou  sous  l’inlluence  prolongée  de  la  lumière. 

Lorsqu’on  imbibe  un  linge  d’une  dissolution  d’azotate  d’argent , et 
qu’on  le  présente  à un  courant  d’hydrogène,  il  se  fait  un  dépôt  noir 
d’argent  métallique. 

On  forme  des  caractères  noirs,  indélébiles  et  pouvant  servir  à mar- 
quer le  linge,  en  écrivant  avec  une  dissolution  faible  d’azotate  d’argent 
sur  du  linge  recouvert  d’empois  rendu  alcalin  par  une  petite  quantité  de 
carbonate  de  soude. 

L’azotate  d’ai'gent  se  combine  avec  l’ammoniaque  liquide  et  produit 
des  cristaux  incolores,  qui  ont  pour  composition  : Ag0,Az05,2A/H’.  Ce 
composé,  exposé  là  l’action  delà  chaleur,  donne  de  l’eau,  de  l’ammo- 
niaque, du  sulfite  et  du  sulfate  d’argent. 

Le  gaz  ammoniac  se  combine  directement  avec  l’azotate  d’argent  an- 
hydre, qui  en  absorbe  trois  i-quivalenls  : (Agü,.\zO^,3AzH').  Ce  com- 
post- est  soluble  dans  l’eau , et  facilement  décomiwsé  par  la  chaleur  qui 
en  dégage  l’ammoniaque. 

L’azotate  d’argent  s’unit  au  cyanure  de  mercure  {AgO,AzO,2HgCy), 
au  cyanure  de  cuivre  et  au  cyanure  d’argent  — (Ag0,Az0^2CuCy)  — 
AgO,AzO‘,2AgCy).  Ce  dernier  composé  fulmine  avec  violence , quand 
ou  le  chauffe. 
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L'argent  en  poudre  fine  se  dissout  dans  l'azotate  d'argent,  et  forme 
des  combinaisons  (jui  peuvent  titre  comparées  à cedles  qui  résultent  de 
l’action  du  plomb  sur  l'azotate  de  plomb  ; l’argent  s’oxide  aux  dei>ens 
d’une  partie  de  l’oxigène  de  l’acide  azotique  , et  produit  une  dissolu- 
tion d’un  jaune  clair  qui , évaporée  et  reprise  par  l’eau , donne  un  azo- 
tite  neutre  d’argent  {AgO,Az(Hj,  et  un  azotite  basique,  insoluble  et  co- 
loré en  jaune. 

PrtmralloD. 

L’azotate  d’argent  peut  être  obtenu  en  attaquant  l’argent  pur  ou  l’ar- 
gent monétaire  par  l’acide  azotique. 

Pour  préparer  ce  sel  avec  l’alliage  monétaire,  on  l'ait  dissoudre  dans 
l’acide  azotique  une  pièce  de  monnaie,  qui  est  compost-e  d’argent  et  de 
cuivre  ; on  évapore  la  liqueur  à sec  dans  une  capsule  de  porcelaine  ; on 
fond  le  résidu  et  on  le  maintient  pendant  quelque  temps  à une  tempé- 
rature un  j)eu  inférieure  au  rouge  sombre.  L’azotate  de  cuivre  se  dé- 
compose et  laisse  de  l’oxide  de  cuivre  insoluble.  On  reconnaît  que  tout 
l’azotate  de  cuivre  a été  décomposé,  et  qu’on  peut  arrêter  la  calcination , 
lorsque  la  masse  fondue , qui  d’abord  était  bleue , devient  incolore  en  se 
séparant  de  l’oxide  noir  de  cuivre,  et  <iue  d’ailleurs  elle  a cessé  de 
dégager  des  vapeurs  rutilantes.  On  doit  aussi  s’assurer  qu’une  petite 
quantité  de  matière  enlevé'e  à la  ma.sse  avec  une  baguette  de  verre  et  dis- 
soute dans  l’eau , ne  bleuit  pas  avec  l’ammoniaque. 

L’azotate  d’argent  étant  ainsi  séparé  de  l’azotate  de  cui\TC,  on  reprend 
la  masse  par  l’eau  , qui  laisse  l’oxide  de  cuivre  et  dissout  l’azotate  d’ar- 
gent pur. 

On  doit  à M.  Gay-Lussac  un  procédé  qui  pennet  aussi  de  préparer 
l’azoUite  d’argent  pur  ; il  consiste  à ajouter  dans  la  dissolution  bouil- 
lante d’une  pièce  de  monnaie  dans  l’acide  azotique  et  qui  contient  par 
consé((uent  de  l’azotate  d’argent  et  de  l’azotate  de  cuivre,  une  cer- 
taine quantité  d’oxide  d’argent  qui  précipite  complètement  l’oxide  de 
cuivre.  ' 

L’oxide  d’argent  qui  sert  à cette  purification  n’a  pas  besoin  d’être 
pur  ; aussi  emploic-t-on  pour  le  préparer  une  partie  même  de  la  disso- 
lution azotique  de  cuivre  et  d’argent  qu’on  traite  par  un  excès  de  po- 
tasse. 

Dans  un  grand  nombre  de  cas,  on  peut,  pour  séparer  le  cuivre  de 
l’argent,  précipiter  la  dis.solution  de  l’alliage  monétaire  par  une  petite 
quantité  de  potasse  qui  agit  d’abord  sur  le  sel  de  cuivre  ; on  cesse 
d’ajouter  la  [wtasse  lors<iHC  le  précipité  , qui  d’abord  était  bleu  , devient 
brun.  La  liqueur  filtrée  ne  contient  plus  que  de  l’azotate  d’argent  et 
du  nitre;  ce  dernier  sel  ne  modifie  pas  les  réactions  ordinaires  de  l’azo- 
tate d’argent. 
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FGLHUUTE  d’argent. 


CHLORATE,  PERCHLORATE,  CIILORITE,  BROUATE  , lODATE, 
PERIODATE  d'argent. 

On  obtient  le  chlorate  d’argent , soit  en  traitant  par  le  chlore  le  car- 
bonate d'argent  en  excès  tenu  en  suspension  dans  l’eau , soit  en  dissol- 
vant le  carbonate  ou  l’oxide  d’argent  dans  l’acide  cJdurique.  Le  clilo- 
rate  d’argent  forme  des  prismes  rectangulaires,  incolores,  transparents, 
anhydres  et  très  solubles  dans  l’eau.  Il  fond  vers  230*  ; à une  tempéra- 
ture un  peu  plus  élevée  , il  détone  en  lançant  des  étincelles  lumineuses. 
Ce  sel , comme  la  plupart  des  sels  d’argent , se  combine  avec  l’ammo- 
niaque et  produit  un  sel  ammoniéqui  a pour  formule  : (.\gO,C10*,2AzH’); 
môlé  avec  le  soufre , ou  avt*  des  corps  combustibles , il  produit  des 
poudres  qui  fulminent  par  le  choc. 

Le  perchlorale  et  le  chlorite  d'argent  sont  solubles  et  cristallisables. 

hebronude  se  dissout  difficilement  dans  l’eau. 

L'iodate  est  insoluble. 

Le  periodate  neutre  se  présente  en  cristaux  orangés , anhydres , que 
l’eau  décompose  en  acide  périodique  et  en  un  sous-sel  noir. 

FL’LMINATB  D’ARGENT.  (AgO)*,2(CyO). 

Le  fulminate  d’argent  se  présente  en  poudre  cristalline  ou  en  petites 
aiguilles  blanches,  p>cu  solubles  dans  l’eau  froide,  solubles  dans  36  p. 
d’eau  bouillante,  sans  action  sur  le  papier  bleu  de  tournesol,  et  d'une 
saveur  métallique. 

11  détone  violemment  par  le  choc  ou  sous  l’inilucnce  de  la  chaleur,  de 
l’électricité,  de  l’acide  sulfurique,  du  chlore,  etc.  Deux  décigrammes  de 
ce  corps,  projetés  sur  des  charbons  ardents,  produisent  autant  de  bruit 
qu’un  coup  de  pistolet. 

Les  acides  chlorhydrique,  iodhydrique  et  sulfhydrique  décomposent  le 
fulminate  d’argent  sans  produire  de  détonation  , et  donnent  naissance 
à des  acides  particuliers  qui  ont  été  à peine  examinés. 

Le  fulminate  d’argent  forme  facilement  des  sels  doubles.  Quand  on  le 
traite  par  des  oxides  alcalins  ou  alcalino-terreux,  on  en  sépare  la  moitié 
seulement  de  l’oxide  d’argent,  et  l’on  obtient  des  fulminates  doubles  , 
qu’un  excès  de  base  alcaline  ne  peut  décomposer.  Ces  sels  doubles  ful- 
minent par  le  choc. 

On  prépare  le  fulminate  d’argent  en  dissolvant  une  pièce  de  25  cen- 
times ou  2*’, 25  d’argent  fin  dans  55  gr.  d’acide  azotique  à 50*.  On  verse 
dans  la  liqueur  60  gr.  d’alcool  à 85'' , et  l’on  porte  la  liqueur  à l’ébulli- 
tion ; elle  se  trouble  bientôt,  et  dépose  du  fulminate  d’argent  ; on  éloigne 
la  liqueur  du  feu,  et  l’on  y ajoute  par  fractions  60  autres  grammes  d’alcool . 
Le  fulminate  d’argent  se  dépose  peu  à peu.  On  le  lave  sur  un  filtre  avec 
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(1r  l'eau  distillée,  et  on  le  sèche  au  bain-marie.  Sou  poids  est  à peu  près 
égal  à celui  de  l’argent  employé. 

On  doit  prendre  les  plus  grandes  précautions  dans  la  préparation  de  ce 
sel,  et  éviter  l’emploi  des  baguettes  en  verre  ou  des  corps  durs  qui  déter- 
mineraient une  détonation.  Lorsque  le  fulminate  est  encore  très  humide, 
on  le  divise  en  plusieurs  parties  pour  éviter  les  accidents. 

Le  fulminate  d’argent  est  employé  à la  fabrication  de  divers  jouets  ful- 
minants, dont  l’usage  présente  toujours  des  dangers. 

SULFATE  d’aHGENT.  AgO,SO*. 

Le  sulfate  d’argent  cristallise  en  prismes  incolores,  brillants,  qui  ont 
pour  base  le  prisme  rhomboïdal.  L'eau  bouillante  en  dissout  environ  la 
centième  partie  de  son  poids,  et  en  laisse  déposer  la  plus  grande  partie 
en  se  refroidissant.  Ce  sel  est  assez  soluble  dans  l’acide  sulfurique  con- 
centré; l’eau  le  précipite  de  cette  dissolution. 

sulfate  d’argent  est  très  difficilement  réduit  par  la  chaleur;  il  ne  se 
décompose  qu’à  une  température  rouge.  Calciné  avec  du  charbon  , il 
laisse  un  mélange  d’argent  et  de  sulfure  d’argent. 

On  prépare  ordinairement  le  sulfate  d’argent  en  dissolvant  l’argent 
dans  l’acide  sulfurique  concentré  et  bouillant  ; cette  dissolution  laisse 
déposer  en  se  refroidissant  de  petites  aiguilles  de  sulfate  d’argent  : l’eau- 
mère,  abandonnée  à elle-même,  fournit  à la  longue  des  octaèdres. 

Comme  le  sulfate  d’argent  est  très  peu  soluble  dans  l’eau  froide  , on 
peut  aussi  l’obtenir  en  décomposant  une  dissolution  concentrée  d’azo- 
tate d’argent  par  le  sulfate  de  soude  ; il  se  forme  un  précipité  blanc  qu’on 
lave  à l’eau  froide. 

Le  sulfate  d’argent  se  dissout  à chaud  dans  l’ammoniaque  ; la  dissolu  - 
tion  laisse  déposer  en  se  refroidissant  des  cristaux  incolores  de  sulfate 
d’argent  bi-aminoniacal  : AgO,SŒ’,2AzH’. 

En  l’absence  de  l’eau,  le  sulfate  d’argent  ne  s’unit,  d’après  M.  H.  Rose, 
qu’à  un  seul  équivalent  d’ammoniaque. 

nyposuLFATE  d’abgbnt.  AgO,S^O®,2HO. 

L’hyposulfate  ou  dithionatc  d’argent  cristallise  en  prismes  incolores , 
inaltérables  à l’air,  très  solubles  dans  l’eau.  Il  forme  avec  l'ammoniaque 
un  sel  ammonio  cristallisable  (Agü,SH)‘,2AzIl^)  qu’une  douce  chaleur 
décompose  en  eau , en  sulfite  d’ammoniaque , et  en  un  résidu  de  sulfate 
d’argent. 

On  prépare  l'hyposulfate  d’argent  en  dissolvant  l’oxide  ou  le  carbonate 
d’argent  dans  l’acide  hyposulfurique. 
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scr.FiTK  d’aucf.n’t.  AgO,SO-. 

On  obtiont  ce  sel  en  dissolvant  l’oxide  d’arpent  dans  l’acide  sulfureux, 
ou  en  préci|)itant  un  sel  d’argent  par  une  dissoluMon  froide  et  concen- 
trée d'un  sulfite  alcalin. 

Le  sulfite  d’argent  se  présente  en  petits  cristaux  incolores,  inaltérables 
à l’air,  peu  solubles  dans  l'eau  froide.  11  a une  grande  tendance  à former 
des  sels  doubles  en  s’unissant  aux  sulfites  alcalins. 

HYl’OStl.FITE  d’ARGEM.  .AgO.S^O’. 

Ce  sel  est  peu  stable  et  mal  connu  à l’état  de  liberté , mais  il  forme 
avec  les  hyposulfites  alcalins  des  combinaisons  qui  ont  été  particulière- 
ment examinés»  par  M.  Hcrscliel. 

On  obtient  l’byposulfite  d’argent  sous  forme  d’un  précipité  blanc-gri- 
•siitre , en  versant  une  dissolution  étendue  d’byposulfite  neutre  de  potasse 
ou  de  soude  dans  une  dissolution  égalenient  très  étendue  d’a/.otate  d’ar- 
gent employæ  en  léger  excès. 

L’hyiiosullite  d’argent  est  peu  soluble  dans  l’eau  froide;  l’acide  cblor- 
liydrique  et  les  cbloruresne  troublent  pas  sa  dissolution;  il  st?  cbange 
facilement  en  un  mélange  de  sulfure  et  de  sulfate  d’argent.  Lorsqu’il  est 
amibiné  avec  d’autres  byposulfites,  il  devient  plus  stable. 

L’oxide  d’argent  décompose  les  hyposulfites  alcalins , en  si'-pare  la 
moitié  de  la  base  et  produit  des  bypo.sulfites  doubles  qui  sont  tous  solu- 
bles dans  l’eau. 

Ces  hyposulfites  doubles  se  pn'-parent  encore  en  dissolvant  à froid  le 
chlorure  d’argent  dans  les  hyposulfites  de  potas.se,  de  .soude,  d’ammo- 
niaque, de  chaux,  destrontiane,  et  en  mêlant  la  dissolution  avec  l’alcool 
qui  en  précipite  l’hyimsullite  double.  Ces  sels  peuvent  être  employé»  pour 
argenter  les  métaux,  et  particulièrement  le  cuivre,  le  bronze  et  le  laiton. 

CAllBOAATE  d’ARGENT. 

L’oxide  d’argent,  étant  une  base  plus  puissante  que  les  oxides  métal- 
liques des  dernières  sections,  peut  s’unir  à l’acide  carbonique.  Le  car- 
bonate d’argent  se  forme  iiar  double  décomimsition , en  versant  un 
carbonate  soluble  dans  un  sel  d’argent. 

Le  carbonate  d’argent  est  une  poudre  blanche , insoluble.  Tne  légère 
chaleur  dé-comiiosii  le  carbonate  d’argent  en  acide  carbonique,  en  oxi- 
gène  et  en  argent.  Ce  sel  se  dissout  dans  l'ammoniaque. 
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l’IIOSI’IlATKS  D’.ARr.E.\T. 

Il  oxistc  plusieurs  phosphates,  métaphosphates  et  pyrophosplmtes  d’ar- 
gent qui  sont  insolubles.  Nous  avons  indiqué  <à  l’article  phosphate  de 
soude  leur  mode  de  Ibrmation  et  leur  composition. 

AnSÉ.MATE  d’aHGE.NT. 

Ce  sel  est  en  poudre  bruno-rougcàtre , Insoluble  dans  l’eau , soluble 
dans  les  acides  et  dans  l’ammoniaque,  ün  le  produit  en  versant  un  arsti- 
niate  dans  une  dissolution  neutre  d’azotate  d’argent.  11  a pour  formule  : 
(AgO)',ArO^ 

ABSÉMTE  d’aBGEM. 

Ce  sel  a l’aspect  d’une  poudre  jaune  insoluble  ; il  a pour  composition  : 
(Ag())’,ArO’;  il  se  précipite,  quand  on  mêle  des  dissolutions  d’arstinite 
de  potasse  ou  de  soude  aveede^  sels  d’argent. 

L’arstiniate  et  l’ai'si'mito  d’argent  sont  employés  dans  les  recherches  de 
médecine  légale  pour  constater  la  présenci;  de  l’ai-senic. 

BOHATE  d’ABGEM. 

D’après  M.  H.  Rose,  le  borax  proiluit  dans  la  dissolution  d’azotate  d’ar- 
gent neutre  un  précipité  blanc,  cristallin,  pesant,  presque  insoluble,  qui 
a pour  formule  ; (AgO)*,BO*.  Lorsque  les  dissolutions  de  borax  et  de  sel 
d’argent  sont  étendues  d’une  très  grande  quantité  d’eau  , il  se  précipite 
de  l’oxide  d’argent  pur. 


ALLIAGES  d’argent. 

L’argent  s’allie  à un  grand  nombre  de  métaux;  mais  les  seuls  alliages 
vraiment  importants  sont  ceux  que  l’argent  forme  avec  le  cuivre  et  avec 
certains  métaux  iuoxidables,  comme  l’or  et  le  platine. 

alliages  d’abgent  et  de  cuivre. 

Le  cuivre  s’allie  à l’argent  par  voie  de  fusion  et  on  toute  proportion. 
Ces  alliages  sont  moins  ductiles , plus  durs  et  plus  élastiques  que  l'ar- 
gent. Ils  sont  en  général  blancs  , et  ne  prennent  une  teinte  rouge  i|ue 
lorsque  la  proportion  de  cuivre  est  très  considérable.  Comme  la  cou- 
leur des  alliages  de  cuivre  et  d’argent  n’est  jamais  aussi  belle  que  celle 
de  l’argent  pur,  on  leur  fait  presque  toujours  subir  le  blancliimenl . 
Cette  opération  consiste  à cbautfer  les  alliages  au  contact  de  l’air  pour 
oxider  le  cuivre,  et  à les  plonger  ensuite  dans  de  l’eau  acidulée  par 
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(le  l’acide  azotique  ou  par  de  l'acide  sulfurique  ; c(3S  acides  dissolvent 
l’oxide  de  cuivre , et  nietUuit  à nu  l’argent  eu  élevant  par  consiiquent 
son  titre  et  l’amenant  pour  ainsi  dire  à l’état  de  pureté.  Les  objets  d'ar- 
gent ainsi  blanchis  ont  une  couleur  mate  qu'on  rend  brillante  par  le 
frottement. 

Le  cuivre  et  l’argent  se  dilatent  en  se  combinant.  D’apri-s  Thomson, 
une  piè<%  de  monnaie  anglaise  au  titre  de  925  millièmes  avait  une  den- 
sité de  10,200  ; en  ne  sup|X)sant  ni  contraction,  ni  dilatation  dans  l’al- 
liage d’argent  et  de  cuivre , la  densité  aurait  dû  être  de  10,351 . 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’argent  à bas  titre , abandonnés,  après  leur 
fusion,  à un  refroidissement  lent,  éprouvent  une  liquation  qui  amène  des 
variations  de  titre  s’élevant  quelquefois  jusqu’à  100  millièmes.  Ces  varia- 
tions atteignent  leur  maximum  dans  un  alliage  formé  de  parties  égales 
de  cuivre  et  d’argent,  et  diminuent  à mesure  que  la  proportion  d’argent 
s’élève;  les  différences,  encore  très  sensibles  dans  les  alliages  monétaires, 
sont  moins  apparentes  lorsque  le  titre  est  de  950 , comme  dans  les  mé- 
dailles ; elles  deviennent  très  rares  et  presque  insensibles  dans  les  lingots 
provenant  des  ateliers  d’affmage. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’argent  s’altèrent  ass(a  rapidement  a l'air  hu- 
mide, surtout  au  contact  des  matières  organiques,  quand  la  proportion 
de  cuivre  dépasse  100  millièmes.  Lorsqu’on  les  soumet  au  grillage,  le 
cuivre  s’oxide  et  entraîne  une  quantité  notable  d’argent.  L’oxidation  se 
ralentit  a mesure  que  l’argent  devient  prédominant;  il  est  toujours  très 
difficile  de  débarrasser  complètement  par  le  giàllage  l’argent  du  cuivre. 

Le  soufre  chauffé  avec  un  alliage  de  cuivre  et  d’argent,  èn  proportion 
insuffisante  pour  attaquer  les  deux  métaux,  ]X)rte  particulièrement  sou 
action  sur  le  cuivre  : la  plus  grande  partie  de  ce  métal  se  sépare  à l’état 
de  sulfure,  en  entraînant  toutefois  une  certaine  quantité  de  sulfure  d’ar- 
gent. 

Les  monnaies  à bas  titre  sont  connues  sous  le  nom  de  hillon. 

Les  pièces  de  six  liards,  les  décimes  à la  lettre  N,  dont  la  démonétisa- 
tion vient  d'être  effectuée , étaient  des  alliages  à 200/1000,  fortement 
blanchis.  Les  pièces  de  15  et  de  30  sous,  également  retirées  de  la  circu- 
lation, étaient  au  titre  de  666/1000. 

Les  monnaies  qui  ont  été  conservées,  et  celles  qu’on  frappe  actuellement 
en  France,  sont  au  titre  de  900/1000,  avec  une  tolérance  de  3/1000  au- 
dessus  et  de  3/1000  au-dessous  de  ce  titre  légal  moyen. 

Les  médailles  contiennent  plus  d’argent;  elles  sont  au  titre  de  950/1000 
avec  les  mêmes  tolérances  que  les  monnaies. 

Les  titres  des  ouvrages  d’argent  sont  au  nombre  de  deux  ; le  plus 
employé  pour  la  vaisselle  et  l’argenterie  est  celui  de  950/1000.  La  to- 
lérance est  de  5/1000  ; un  couvert , par  exemple , qui  contient  945/1000 
d’argent  pur,  est  encore  dans  les  limites  de  la  loi. 
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On  n’a  pas  fixé  de  limites  pour  les  titres  supérieurs  à 950/1000;  le 
fabricant  se  trouve  d’ailleurs  inU“ressé  à ne  pas  le  dépasser. 

Le  second  litre  de  l’argenterie  est  de  800/1000.  La  tolérance  au-dessous 
de  ce  titre  est  de  5/1000. 

Pour  souder  l’argent,  on  emploie  des  alliages  à des  titres  inférieurs,  et 
l’on  y fait  entrer  souvent  une  petite  quantité  de  zinc.  L’alliage  le  plus  em- 
ployé pour  souder  l’argent  à 950/1000  est  formé  de  666,67  d'argent, 
233,33  de  cuivre  et  100,00  de  zinc. 

PLAQUÉ. 

On  donne  le  nom  de  plaqué  à des  feuilles  de  cuivre  qui  sont  recouvertes 
de  feuilles  d’argent. 

Lorsqu’on  se  propose  de  plaquer  une  feuille  de  cuivre,  on  la  gratte 
fortementà  sa  surface,  afin  d’enlever  tous  les  défauts  et  de  la  rendre  par- 
faitement unie;  on  la  passe  ensuite  au  laminoir  pour  l’étendre  à peu  près 
du  double  de  son  étendue  primitive,  et  on  la  gratte  de  nouveau;  elle  est 
prête  alors  à recevoir  l’argent. 

Si  l’on  se  propose  de  plaquer  au  vüigtièrae , on  prend  un  lingot  d’ar- 
gent fin  d’un  poids  égal  au  vingtième  du  poids  primitif  du  cuivre  ; on 
l’étend  de  manière  à ce  que  sa  surface  soit  un  peu  plus  grande  que  celle 
du  cuivre. 

Les  deux  plaques  étant  ainsi  préparœs , on  passe  sur  la  surface  de 
la  plaque  de  cuivre  une  forte_  dissolution  d’azotate  d’argent;  les  ou- 
vriers disent  que  la  plaque  est  alors  amorcée.  La  plaque  d’argent  étant 
étendue  sur  l’établi,  on  applique  dessus  le  cêté  de  la  plaque  de  cuivre 
amorcé;  on  redresse  l’excédant  de  l’argent  sur  l’épaLsseur  du  cuivre;  on 
chauffe  les  deux  plaques  au  rouge  brun  , et  on  les  passe  au  laminoir  de 
manière  à réduire  leur  épaisseur  à un  millimètre  environ.  Les  deux  pla- 
ques sont  alors  soudées  entre  elles  de  manière  à ne  plus  pouvoir  être 
stiparées. 

AMALGAME  d’aRGE^T. 

Le  mercure  et  l’argent  s’unissent  en  toutes  proportions,  même  à froid. 

Lorsque  l’amalgame  d’argent  est  liquide  et  qu’on  le  passe  dans  une 
]mau  de  chamois,  la  peau  retient  un  amalgame  solide  très  riche  en  ar- 
gent, tandis  que  le  liquide  qui  a traversé  la  peau  ressemble,  par  sa  liqui- 
dité et  son  aspect,  au  mercure  même,  et  ne  retient  qu’une  très  petite 
quantité  d’argent. 

On  obtient  un  amalgame  cristallisé , connu  sous  le  nom  d’arbre  de 
Diane,  en  mêlant  3 p.  d’une  dissolution  saturée  d’argent  dans  l’acide 
azotique,  avec  2 p.  d’une  dissolution  également  saturée  de  mercure  dans 
l’acide  azotique,  et  en  introduisant  dans  cette  dissolution  7 p.  de  mercure 
alliées  à 1 p.  d’argent.  Au  bout  de  vingt-quatre  à quarante-huit  heures, 
II.  41 
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üii  trouve  dans  la  liqueur  une  iiiultilude  de  cristaux  brillauLs,  qui  s'é- 
tendent en  mmineatioiis  jusiiu’à  la  surfare  du  liquide. 

M.Berzéliusa  analysé  un  anialgaïuc  d'argent  cristallisé  qui  éUiit  fomié 
de  65  p.  dj  mercure  et  de  35  p.  d'argent. 

D'après  M.  Daniel,  quand  on  plonge  une  tige  d’argent  dans  le  mercure, 
elle  SC  recouvre  à la  longue  de  cristaux  d’amalgame. 

Les  amalgames  d’argent  sont  décomposés  par  la  chaleur  ; le  mer- 
cure se  volatilise  seul  ; mais  lorsque  l'amalgame  n’a  pas  été  chaulTé 
pendant  longtemps  à une  température  d’un  rouge  vif,  l’argent  peut  re- 
tenir quelques  millièmes  de  son  poids  de  mercure. 

On  trouve  souvent  du  mercure,  dans  l’argent  qui  provient  de  l’exploita- 
tion des  minerais  d’argent  par  amalgamation. 

L’amalgame  d'argent  peut  être  employé  pour  argenter  le  cuivre  rouge, 
le  bronze  et  le  laiton.  L’amalgame  des  argenteurs  est,  en  général , formé 
de  H5  p.  de  mercure  et  de  15  p.  d’argent.  Il  parait  certain  , ceiiendant , 
que  l’argenture  se  fuit  mal  avec  l’amalgame  d’argent  ; aussi , avant  la  dé- 
couverte de  l’argenture  galvanique,  ou  argentait  presijue  toujours  à la 
feuille  et  à la  sausse. 

ARGENT  ET  FBB. 

Ces  deux  métaux  se  combinent  ensemble  assez  difUcilement  ; et , sous 
ce  rapport,  l’argent  difft're  de  l’or,  qui  a une  afllnité  assez  gnmde  pour  le 
fer.  Il  parait  cependant  que  l'intervention  du  carbone  ou  du  silicium 
facilite  la  combinaison  de  l'argent  avec  le  fer,  car  MM.  Faraday  et 
Stodart  ont  obtenu  des  aciers  damassés  cft  fondant  de  l’acier  avec  1/500 
de  son  poids  d’argent. 

ESSAI  d’argent  I'AR  LA  COUPELLATION. 

Les  alliages  d’argent  et  de  cuivre  peuvent  être  analyses  par  la  voie 
sèche  ou  par  la  voie  humide. 

La  détermination  de  l’argent  par  la  voie  sèche  porte  le  nom  de  cou- 
pel/ation  , parce  que  l’expérience  se  fait  dans  une  cs[)èce  de  petite  coupe 
ou  coupelle. 

Cette  opération  est  fondée  sur  la  propriété  que  présente  l’argent, 
d’étre  inoxidable  et  à peu  près  fixe  à une  température  rouge , tandis  que 
le  cuivre  s’oxide , surtout  si  la  faveur  du  plomb , et  passe  dans  la  cou- 
pelle, sur  laquelle  l’argent,  au  contraire,  s’arrête  comme  sur  un  filtre. 

Les  coupelles  sont  faites  avec  des  os  calcinés  au  contact  de  l’air  et  ré- 
duits en  poudre  fine.  Cette  cendre  est  mêlée  avec  de  l’eau  ; on  en  forme 
une  pâte  molle,  qu’on  comprime  dans  un  moule,  et  qu'on  fait  ensuite 
dessécher.  Les  coupelles  sont  blanches,  légères,  poreuses  et  très  friables; 
elles  peuvent  absorber  facilement  leur  propre  poids  de  litharge. 

Pour  déterminer  l’oxidation  du  cuivre  et  obtenir  un  bouton  d’argent 
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pur,  il  est  nécessaire  cl'ajmiler  du  plomb  à l’idliage.  La  pioportion  de 
ce  métal  doit  augmenter  avec  celle  du  cuivre  qui  existe  dans  l’alliage. 
Avant  de  procéder  à une  analyse  définitive , ou  doit  donc  déterminer 
d'une  manière  approximative  le  titre  de  l’alliage  Ce  titre,  en  général,  est 
connu  d’avance  à quelques  millièmes  près,  car  on  sait  si  la  matière  à 
analyser  est  une  monnaie,  une  méxlaille,  un  bijou  , etc.;  mais  dans  tous 
les  cas,  on  peut  déterminer  provisoirement  ce  titre  par  un  procfxié  rapide  : 
on  passe  à la  coupelle  Osf, 100  d’alliage  avec  1 gr.  de  plomb,  et  au  bout  de 
quelques  minutes  on  obtient  un  bouton  dont  le  poids  donne,  à 1 ou  2 cen- 
tièmes, le  titre  cherché.  On  juge  d’après  cet  essai  préliminaire  la  quantité 
de  plomb  qu’il  faut  ajouter  à l’alliage  pour  le  coupcller  dans  la  meilleure 
condition  possible. 

L’essai  se  fait  ordinairement  sur  1 gramme  d’alliage;  le  nombre  de 
rnilligrammes  qui  exprime  le  poids  du  bouton  de  retour  indique  donc  le 
titre  de  l’alliage  en  expression  de  millièmes.  Un  bouton  du  poids  de 
0s'',900  milligrammes  représente  un  alliage  à 900/1000. 

La  table  suivante  , due  à M.  d’Arcet,  donne  les  quantités  de  plomb 
nécessaires  pour  passer  à la  coupelle  les  differents  alliages  de  cuivre  et 
d’argent. 


Tableau  des  quantitis  de  plomb  nécetsaires  pour  faire  tes  essai*  d'argent. 


Titrer 

de  rargenl. 


Plomb  néc(^9a''re  ï raffinage 
d*uD  gramme  d’alliage. 


Argent  à 1000  .... 

0‘',3 

— 

950  .... 

3 

— 

900  .... 

7 

— 

800  .... 

10 

— 

700  .... 

12 

— 

600  .... 

14 

— 

500  .... 

• . . • > 

— 

AOO  .... 

. . . . j 



300  .... 

f 

— 

200  .... 

■ ■ ‘ ■ V16à  17  gr. 

— 

100  .... 

....  1 

enivre  pur. 


Supposons  qu’on  ait  à faire  l’analyse  d’un  alliage  au  titre  approximatif 
de  900  millièmes,  d’une  monnaie,  par  exemple;  on  pèse  lu  quantité  de 
plomb  indiquée  dans  le  tableau,  qui  est  de  7 gr.  On  porte  ce  métal  dans 
luin  des  coupelles  qui  sont  rangées  dans  la  moufle,  et  que  I on  a chauffées 
à une  température  d’un  rouge  vif  (Voir  le  fourneau  do  coupelle , pi.  23, 
fig.  6,  7,  8 et  9).  Lorsque  le  plomb  est  fondu  et  découvert , c’est-à-dire 
lorsqu’il  est  devenu  brillant,  on  introduit  dans  la  coupelle,  avec  une 
pincette  légère  et  élastique,  un  gramme  d’alliage  enveloppé  dans  un  petit 
morceau  de  papier  ou  dans  une  feuille  de  plomb  ; il  entre  bientét  en 
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fusion,  et  la  petite  masse  liquide  dont  la  surface  est  d'abord  à peu 
près  plane , devient  peu  à peu  convexe  ; elle  se  recouvre  de  gouttelettes, 
d'apparence  oléagineuse,  qui  sont  produites  par  de  l’oxide  de  plomb 
fondu  ; ces  gouttelettes  sont  rapidement  absorbées  par  la  coupelle  et  rem- 
plactN»  aussitôt  par  d’autres,  ües  fumées  s'élèvent  de  la  surface  du  li- 
quide, serpentent  dans  l'intérieur  de  1a  moufle , et  sortent  bientôt  pour  se 
répandre  en  dehors. 

Cette  fumée  est  prinluitc  par  de  la  vajK'ur  de  plomb  <[ui  brûle  au  con- 
tact de  l’air.  .V  mesure  que  ru*uire  s'arrondit , les  points  brillants  sont 
agitôs  d’un  mouvement  plus  rapide.  l,orsqu'on  juge  que  le  volume  de 
l’alliage  a été  réduit  à |>eu  prèsaux  2/3,  on  rapproche  lu  coupelle  du  boni 
de  la  moufle;  les  [Miints  brillaiiLs  dLsparaisscnt  bientôt,  et  soflt  remplacés 
par  des  bandes  iristks , (jui  sont  produites  par  des  couches  très  minces 
d'oxide  de  plomb. 

On  rapproche  la  coupelle  du  bord  de  la  moufle,  parce  qu’à  ce  mo- 
ment une  haute  tem|)érature  serait  nuisible.  Le  bouton  se  fixe  et  de- 
vient terne;  il  se  voile;  puis  tout  d'un  coup  il  jette  une  vive  lumière,  on 
dit  alors  qu’il  a produit  l'éc/air;  il  rwievient  aussitôt  terne  et  se  solidifie. 

Si  ce  refroidissement  avait  lieu  trop  rapidement , l'essai  rocherait , et  il 
se  produirait  au-dessus  du  bouton  une  sorte  de  véejétation. 

Il  ne  n«te  plus  qu’à  enlever  le  bouton,  à le  brosser  et  à le  peser. 

On  juge  que  l'essai  est  bon  quand  le  bouton  est  peu  adhérent  au  bas- 
sin de  la  coupelle,  que  sa  surface  extérieure  est  nette,  grenue,  d'un  blanc 
mat,  et  que  su  surface  supérieure  est  brillante,  bien  bombée,  sans  aucune 
dépression  ni  saillie. 

Le  bouton  a été  trop  chauffé,  quand  il  présente  une  dépression  ou  une 
végétation  ; il  a été  trop  peu  chauffé,  quand  il  adhère  fortement  à In 
coupelle , que  sa  surface  est  terne,  et  sou  pourtour  tranchant  et  à vive 
arête.  Toutefois  l’adhérence  du  bouton  et  son  aplatissement  jjeuvent 
aussi  indiquer  un  défaut  de  plomb. 

Il  faut  de  grandes  précautions  et  beaucoup  d'habitude  pour  apprécier 
le  titre  d’un  alliage  d’argent  par  la  cou|)ellation.  L’exactitude  de  l'opé- 
ration est  subordonnée  à la  tôni|)érature  du  fourneau.  Trop  de  chaleur 
détermine  une  |>erte  considérable  d'argent  par  volatilisation  et  par  iinbi- 
bition  dans  la  coupelle.  Si  la  teniptirature  est  trop  basse,  il  reste  du  plomb 
et  du  cuivre  dans  l’argent. 

Tillet,  membre  de  l'ancienne  Académie  des  sciences  et  collaborateur 
de  Lavoisier,  a fait  sur  la  coupellation  des  expériences  nombreuses , dont 
nous  allons  rapporter  les  principaux  résultats  : 

1*  La  coupellation  accuse  de  quelques  millièmes  trop  bas  le  titre  des 
alliages  d'argent. 

2°  La  perle  provient  de  la  volatilisation  de  l’argent  et  de  son  imbibi- 
tion  dans  la  coupelle. 
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3*  Le  bouton  n’esl  pas  de  l’argent  pur;  il  contient  du  plomb  et  du 
cuivre.  En  effet , l’analyse  par  la  voie  humide  indique  dans  le  liouton 
d’essai  un  titre  compris  entre  992  et  998  millièmes.  Ce  titre  peut  être 
évalué,  en  moyenne,  à 996  millièmes.  Les  boutons  d’essai  contiennent 
donc  U millièmes  de  métaux  étrangers. 

ft*  On  observe  une  diminution  du  poids  du  même  bouton  par  chaque 
nouvelle  coupellation. 

5*  La  diminution  de  poids  du  bouton  cesse  d’augmenter  avec  la  pro- 
portion de  plomb,  lor$()ue  le  poids  de  ce  dernier  métal  est  à peu  près 
3U  fois  plus  considérable  que  celui  de  l’argent  ; dans  la  coupellation  , la 
perte  d’argent  est  donc  nulle  ptmdant  tout  le  temps  où  le  plomb  est  à 
l’argent  dans  le  rapport  de  30:1. 

6°  Il  faut  d’autant  plus  de  plomb  pour  coupellerles  alliages  d’argent , 
que  ces  alliages  contiennent  plus  de  cuivre. 

Cependant  cette  observation  n’est  applic^ible  qu’aux  alliages  dont  le 
titre  dépasse  500  millièmes.  Le  cuivre  qui  ne  contient  que  quelques 
millièmes  seulement  d'argent,  n’exige  pas  plus  de  plomb  pour  être  essayé 
à la  coupelle,  qu’un  poids  égal  d'un  alliage  à 500  millièmes.  (V.  le  tableau 
des  quantités  de  plomb  employées  à la  coupellation  des  alliages  d’argent 
et  de  cuivre.) 

M.  d’Arcet  a confirmé  et  étendu  les  expériences  de  Tillet. 

M.  Cliaudet  a vérifié,  de  son  cété,  l’exactitude  des  résultats  signalésen 
1727  par  Dufay,  sur  la  propriété  que  présente  le  bismuth  de  pouvoir  ser- 
vir, comme  le  plomb,  à la  coupellation,  et  il  a dressi';  une  table  indiquant 
les  meilleures  proportions  de  bismuth  qu’il  faudrait  employer  pour  alli- 
ner  l’argent  à divers  titres.  Ces  recherches  n’ont  reçu  jusqu’à  présent 
aucune  application. 

M.  L<!vo1,  dans  un  travail  sur  les  phénomènes  de  Yéclair  et  du  roc/iagc, 
a fait  connaître  plusieurs  faits  qui  intéressent  l’art  de  l’essayeur.  Il  a con- 
staté qu’une  partie  du  cuivre  provenant  des  alliages  passi’-s  à la  coupella- 
tion, se  retrouvait  dans  les  coupelles  à l’état  de  protoxide;  comme 
il  est  liéces-saire  que  les  oxides  soient  liquéfiés  pour  iHinétrer  dans  l’in- 
térieurdes  coupelles,  et  que  les  oxides  infusibles,  tels  que  ceux  d’étain,  de 
zinc,  de  nickel , etc. , restent  entièrement  à leur  surface,  M.  Levol  pense 
4{ue  le  cuivre  ne  pénètre  pas  dans  la  coupelle  à l’état  de  bi-oxidc  de 
cuivre  qui  est  réfractaire , mais  à l’état  de  protoxide. 

On  admettait  généralement  que  le  phénomène  de  l’éclair  étant  dû  au 
dégagement  de  chaleur  produit  au  moment  où  l’argent  passe  de  l’état 
liquide  à l’état  solide;  mais  on  pouvait  objectera  cette  interjirétation  , 
«pic  l’éclair  cesse  de  se  montrer  dans  des  alliages  élevés  en  titre,  et  que 
d’ailleurs  la  solidification  du  bouton  ne  coïncide  pas  toujours  avec 
l'éclair. 

M.  I.«vol  a expliqué  d’une  manière  beaucoup  plus  satisfaisante  le  phé- 
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phénomène  de  l’éclair  en  adincttuni  i|ue  l’argent , en  passant  à l’état  so- 
lide, abandonne  l’oxigène  qu’il  tenait  en  dissolution,  et  que  ce  gaz  est 
subitement  absorlH;  par  le  protoxidc  de  cuivre  contenu  dans  la  cou- 
pelle sur  laquelle  re|Mise  l’argent.  C’est  au  changement  d’état  de  l’oxigèiie 
qui  abandonne  un  li<iuidc  |K>ur  se  fixer  sur  un  corps  solide,  et  à l’aCtioii 
chimique  qui  raccompagne , <|ue  M.  Lcvol  attribue  le  dégagement  de 
chaleur,  et  par  suite  la  lumière  qui  constitue  l’éclair. 

Si  l’essai  de  l’argent  fin  ne  donne  pas  lieu  à une  émission  subite  de  lu- 
mière, c'est  que  l’oxigène  dissous  par  le  métal  en  fusion  ne  trouve  pas 
de  protoxide  de  cuivre  qui  puisse  l’absorber,  et  qu’il  se  dégage  sous 
forme  gazeuse  dans  l’atmosphère;  dans  ce  cas,  au  lieu  de  produire  de 
la  chaleur,  l’oxigène  doit  en  absorber  au  bouton. 

Le  rochage  est  produit  par  l’oxigène  qui  se  dégage  de  l’argent  au  mo- 
ment de  la  solidification  de  ce  métal,  et  qui  projette  une  certaine  quantité 
de  la  masse  liquide. 

L’or  n’empéche  pas  la  dissolution  de  l’oxigène  dans  l’argent  fondu  ; 
aussi  un  alliage  formé  par  ces  deux  métaux  peut-il  rocher,  même  quand 
la  proportion  de  l’or  atteint  le  quart  de  celle  de  l’argent. 

Les  alliages  d’or  et  d’argent  subissent  une  espèce  de  liquation  au  mo- 
ment du  rochage.  D'après  M.  Levol,  un  alliage  dont  la  partie  projetée 
contenait  98  d’or  et  902  d’argent,  présentait  dans  la  partie  non  soulevée 
137  d’or  et  863  d’argent.  Il  résulte  dis  expériences  nombreuses  de  ce 
chimiste  que,  quel  que  soit  le  titre  d’un  alliage,  les  parties  projetées  par 
le  rochage  contiennent  toujours  moins  d'or  ({ue  Ils  autres. 

Pour  diminuer  autant  que  jKissible  les  chances  d’erreur  que  présente 
la  coupellation  de  l’argent,  on  a recours  soit  à une  table  de  compensa- 
tion, soit  à des  témoins,  c’est-à-dire  à des  essais  fajts  avec  des  alliages 
d’un  titre  connu. 

La  formation  d’une  table  de  compensation  absolument  exacte  est  tout 
à fait  impossible;  elle  supposerait  en  effet  (}ue  la  coupellation  pourrait 
être  faite  dans  des  conditions  que  l’on  reproduirait  à volonté.  Toutefois 
il  est  démontré  qu’à  certains  titres  correspond  une  perte  d’argent , 
qu’une  table  dressée  avec  soin  peut  indiquer  d’uiu;  manière  approxi- 
mative. 

Nous  donnons  plus  bas  la  table  de  compensation  établie  à la  monnaie 
de  Paris;  elle  présentera  un  aperçu  des  pertes  éprouvées  par  les  boutons 
d’essai  passés  à la  coupelle  dans  les  conditions  les  plus  favorables. 

Nous  ajouterons  qu’un  essai  ne  doit  rester  dans  la  moufle  que  le  temps 
nécessaire  pour  yétre  coupellé;  s’il  y était  oublié  |x;ndant  quelque  temps, 
l’argent  fondu  dans  un  corps  poreux,  comme  une  coupelle,  et  exposiî 
d’ailleurs  aux  courants  d’air  qui  traversent  1a  moufle,  perilrait  de  son 
poids.  Celle  {K'I'U;  serait  même  plus  grande  i|ue  si  on  chauffait  trop 
fortement  l'argent,  pendant  un  temps  très  court. 
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Table  de  compensation  pour  l’essai  des  matières  d’argent. 

V. 


Tilra  eucti. 

Titres  trouvé 
l>ar  le 

coapellaUon. 

Pertes  ou  <mantllés  ( 
ajouter  aui  litres  curr 
obtenus  par  la  coo| 

1000 

998,97 

i,oa 

9à« 

947,50 

2,50 

900 

896,00 

4,00 

850 

845,85 

4,15 

, 800 

795,70 

4,30 

750 

745,48 

4,52 

700 

695,25 

4,75 

650 

645,29 

4,71 

600 

595,32 

4,68 

550 

545,32 

4,68 

500 

495,32 

4,68 

400 

396,05 

3,95 

800 

297,40 

2,60 

200 

197,47 

2,53 

leo 

99,12 

0,88 

Lps  témoins  sont  des  essais  que  l’on  eiécote  sur  un  alliage  fait  avec  de 
l’argent  à 1000  millièmes,  et  représentant  d’une  manière  approxima- 
tive le  titre  de  l’alliage  qu’on  examine,  et  qu’on  peut  toujours  apprécier 
d’une  manière  sufllsante  par  une  première  expérience.  Le  témoin  est 
passé  à la  coupelle  à cdté  de  l’essai  auquel  on  doit  le’  comparer , et  on 
s’attache  à le  placer  dans  les  mêmes  conditions. 

Supposons  que  l’on  ait  à faire  l’analyse  d’une  médaille  ou  d’un  al- 
liage dont  le  titre  approximatif  soit  de  950  millièmes  ; on  pèsera  950  mil- 
ligrammes d'argent  pur,  et  50  milligrammes  de  cuivre,  et  on  les  passera 
à la  coupelle  à côté  d’un  gramme  d’alliage.  Si,  par  exemple,  ce  témoin  a 
perdu  2 milligrammes  après  avoir  été  coupellé,  c’est-à-dire  s’il  laisse  un 
bouton  pesant  0«^948,  on  reiranchcra  2 milligr.  du  poids  du  bouton 
obtenu  avec  le  gramme  d’alliage.  Les  témoins  sont  surtout  utiles  dans  les 
cas  où  les  alliages  à analyser  contiennent  de  l'or,  du  platine  ou  du  palla- 
dium , parce  que  ces  métaux  tendent  à amener  une  surcharge  dans  le 
bouton  de  retour. 

En  résumé,  quoique  la  coupellation  ne  puisse  pas  être  considérée  comme 
une  opération  présentant  une  exactitude  absolue,  elle  peut,  lorsqu’elle 
est  employée  par  un  essayeur  habile  , donner  une  exactitude  de  2 ou  3 
millièmes. 

La  coupellation  de  l’argent  tend  à être  remplacée  par  la  voie  humide  ; 
la  coupellation  repose  en  effet  sur  un  système  de  compensations  qui 
peut  présenter  de  grands  inconvénients  et  prêter  à la  fraude. 
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ESSAIS  D’aBGENT  PAR  LA  VOIE  HUMIDE. 

Nous  venons  de  démontrer  que  la  coupellation  exécutée  dans  les  meil- 
leures conditions  , n’accuse  pas  le  titre  véritable  de  l’argent , et  que  la 
volatilisation  de  ce  métal  et  son  absorption  par  les  coupelles  détermi- 
naient un  abaissement  de  litre  qui  s’élève  à un  millième  environ  pour 
l’argent  nii , et  à A ou  5 millièmes  pour  les  alliages  monétaires. 

Pendant  longtemps  les  directeurs  des  monnaies  étaient  obligés  d’allier 
au  cuivre  90A  à 905  millièmes  d'argent  pur  |K>ur  obtenir  un  alliage  que 
la  coupellation,  seul  mode  d’essai  légal,  fit  ressortir  au  titre  de  900  mil- 
lièmes. Pour  répondre  aux  justes  réclamations  adressées  par  les  direc- 
teurs des  monnaies  , M.  Gay-Lussac  proposa,  en  1830,  |>our  l'essai  des 
matières  d’argent , un  procédé  d’une  simplicité  et  d’une  exactitude  re- 
marquables. 

Ce  piXEMidé,  connu  sous  le  nom  de  voie  humide  de  l'argent,  fut  «l’abord 
applique  par  M.  Gay-Lussuc  au  bureau  de  garantie  de  Paris,  et  [jeu  de 
temps  après  M.  d’Arcet  le  fit  exécuter  régulièrement  au  laboratoire  des 
essais  de  la  commission  des  monnaies. 

Aujounl’liui  le  proci'xlé  de  M.  Gay-Lussac  est  généralement  adopté  par 
tous  les  hôtels  des  monnaies  et  par  un  grand  nombre  d’essayeurs  du 
commerce. 

La  voie  humide  de  l’argent  est  fondée  sur  la  propriété  que  possèdent 
les  chlorures  solubles  de  précipiter  complètement  l’argent  de  sa  dissolu- 
tion azotique,  sans  agir  sur  les  métaux  avec  lesquels  le  cuivre  peut  se 
trouver  allié,  en  exceptant  toutefois  le  mercure.  L’équation,  AgO,.\zCP-|- 
MCl  = M0,AzCP  -t-  AgCl,  rend  compte  de  cette  précipitation  : .M  peut  être 
du  sodium,  du  ]X)tassium,  du  calcium,  du  magnésium,  etc.,  ou  des  mé- 
langes de  ces  métaux. 

Le  chlorure  d’argent  jouit  de  la  propriété  de  se  rassembler  lorsqu’on 
agite  la  liqueur  où  il  s’est  formé  , et  de  se  déposer  rapidement  en  lais- 
sant le  liquide  parfaitement  clair  et  transparent  : on  peut  reconnaître 
alors  s’il  reste  de  l'argent  dans  la  liqueur  ou  si  le  chlorure  se  trouve  eu 
excès  : dans  le  premier  cas,  la  dissolution  se  trouble  par  l’addition  d’une 
goutte  de  chlorure;  dans  le  second  cas,  elle  pn'cipite  par  l’azotated'argent. 

L’analyse  des  alliages  d’argent  par  une  dissolution  de  chlorure  de  so- 
dium peut  être  exécutée  de  trois  manières  düTérentes  : 1*  on  précipite 
l’argent  par  un  excès  de  sel  marin  ; le  {loids  du  chlorure  d’argent  obtenu 
indique  celui  de  l’argent;  2*  le  titre  d’une  dissolution  de  s«d  marin  étant 
connu  , on  détermine  le  poids  qu’il  en  faut  prendre  pour  précipiter  exac- 
tement l’argent  contenu  dans  l’alliage  ; 3°  le  titre  de  la  dissolution  «le 
sel  marin  étant  égaltuncnt  connu , on  détermine  le  volume  qu’il  faut  eu 
employer  p«)ur  précipiter  l’argent. 

De  ces  trois  métlnxles,  la  dernière  est  celle  dont  l’exécution  présente 
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le  plus  de  facilité.  C’est  elle  qui  a été  choisie  par  M.  Gay-Lussac  pour 
analyser  par  voie  humide  un  alliage  de  cuivre  et  d’argent. 

Avant  de  procéder  à l’analyse  d’un  alliage  d’argent,  il  faut  préparer  : 
l”de  l’argent  à fgJ-J,  c’est-à-dire,  de  l’argent  pur;  2*  une  dissolution 
normale  de  sel  marin;  3"  une  dissolution  décime  salée;  U"  une  dissolu- 
tion décime  d’argent. 

Pr«p*raUon  de  l’arceni  iHir. 

On  dissout  dans  l’acide  azotique  du  commerce  l’argent  monétaire  ou 
l’argent  de  coupelle  ; s’il  laisse  un  résidu  qui  peut  être  de  l’or,  du  sul- 
fure ou  du  chlorure  d’argent,  on  le  sépare  par  décantation  : la  dissolution 
étendue  d’eau  est  précipitée  par  un  excès  de  sel  marin.  Le  chlorure  d’ar- 
gent bien  lavé  est  réduit,  à une  temjjérature  d’un  rouge  vif,  dans  un 
creuset  de  Hesse  ou  de  Beaufay,  par  70,4  parties  de  craie,  et  4,2  parties 
de  cliarbon  pour  100  parties  de  chlorure  supposé  sec  ; il  se  forme  de 
l’oxichlorure  de  calcium,  de  l’oxide  de  carbone , de  l’acide  carbonique  et 
de  l’argent  métallique  ; (AgCl  -1-  2(CaO,CO’)  -|-  C = (CaCI,CaO)  -f  CO 
4-  2CO*  + Ag). 

L’argent  réduit  occupe  le  fond  du  creuset;  on  le  détache  de  l’oxi- 
chlorure  de  calcium  , on  le  lave , on  Je  redissout  dans  l’acide  azotique 
pur,  on  le  précipite  une  seconde  fois  par  le  sel  marin  , et  on  décompose 
de  nouveau  le  chlorure  d’argent  par  la  craie  et  le  charbon.  L’argent  est 
alors  parfaitement  pur.  On  le  réduit  en  lames  ou  en  grenailles  pour  le 
dissoudre  avec  plus  de  facilité  dans  l’acide  azotique, 

Prtparallon  Re  la  aUsolniton  normalê  Re  Kl  marin. 

On  donne  le  nom  de  dissolution  normale  de  sel  marin  à une  dissolution 
de  sel  marin  dont  un  décilitre,  à la  temi>érature  de  -|-  15‘,  précipite  exac- 
tement un  gramme  d’argent  pur.  Pour  obtenir  cette  liqueur  normale , il 
faudrait  dissoudre  5S'',414  de  chlorure  de  sodium  pur  dans  l’eau  distillée, 
de  manière  à ce  que  le  volume  du  liquide  occupât  un  litre  à la  tempé- 
rature de  -f  15"  ; mais  il  est  plus  simple  de  préparer  la  liqueur  normale 
avec  le  sel  marin  du  commerce. . 

On  dissout  2 ou  300  gr.  de  sel  marin  ordinaire  dans  deux  litres  environ 
d’eau  commune , et  on  filtre  la  dissolution  ; on  en  évapore  quelques 
grammes  pour  apprécier  la  quantité  de  sel  qu’elle  contient  : on  étend 
cette  liqueur  de  la  quantité  d’eau  qu’indiquerait  le  calcul  en  supposant 
que  le  sel  fût  pur  ; on  précipite  un  gramme  d’argent  pur  dissous  dans 
l’acide  azotique , par  un  dé>cilitre  de  la  liqueur  salée  ; comme  cette  disso  - 
lution  est  trop  faible,  puisque  le  sel  marin  n’est  pas  pur,  on  achève  la 
précipitation  avec  un  certain  nombre  de  centimètres  cubes  de  liqueur 
salée  décime  dont  la  composition  est  connue.  On  note  le  volume  de  cette 
dissolution  qui  en  a été  employé  pour  teimiiner  la  précipitation  de  l’ar- 
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gpiit , et  on  calcule  combien  on  doit  ajouter  de  liqueur  salée  à la  première 
dissolution,  pour  la  transformer  en  lit|ueur  normale.  Un  s*H’ond  essai,  avec 
un  nouveau  gramme  d’argent,  donne  uneappro\imation  déjà  trèsgrandc, 
et  un  troisième  [lermet  d'amener  la  dissolution  salé*  au  titre  normal. 

D’ailleurs,  il  n’est  pas  nécessaire  qu’un  décilitre  de  cette  dissolutiou 
précipite  très  exactement  un  gramme  d’argent  pur  ; il  suflit  qu’ellt;  s»; 
rapproche  beaucoup  de  cet  état , et  que  l’on  connaisse  rigoureusement  la 
quantité  d’argent  qu  elle  peut  précipiter. 

Pr^p«r»ilOB  de. la  llqoftir  défime  talée. 

Ou  verse  un  décilitre  de  liqueur  normale  dans  un  vase  de  la  capacité 
d’un  litre  qu’on  achève  de  remplir  avec  de  l’eau  distillée. 

11  est  évident  qu’un  litre  de  liqueur  dt'*irac  peut  précipiter  un  gramme 
d’argent,  et  que  la  millième  partie  ou  un  centimètre  cube  de  la  même 
liqueur  précipite  exactement  la  millième  partie  d’un  gramme  ou  un  mil- 
ligramme de  ce  métal. 

Pr^parallOD  dé  la  ll^aénr  déélmé  d*arcéot. 

On  dissout  un  gramme  d’argent  à | JSJ  dans  5 ou  6 grammes  d’acide 
aïotique  i>ur,  et  on  étend  la  dissolution  d’eau  distillée,  de  manière  à ob- 
tenir exactement  un  litre  de  liqueur. 

La  liqueur  dé-cime  d’argent  et  la  liqueur  décime  sah*  sont  préparées 
de  telle  manière,  que  Iors(]u’on  les  mêle  à volumes  égaux , il  ne  reste  plus 
dans  la  liqueur  d’azotate  d’argent,  ni  de  sel  marin,  mais  seulement  de  l’a- 
zotate de  soude  et  du  chlorure  d’argent,  comme  l'indique  l’équation 
suivante  : AgO,AzO*  + NaCl  = NaO,AzOs  AgCI. 

BSSAI  d'un  alliage  DE  CLIVBE  ET  D’aRGEKT. 

La  pipette  d’un  décilitre  qui  sert  dans  les  laboratoires  où  l’on  analyse 
journellement  des  alliages  d’argent  est  fixée  dans  une  position  ver- 
ticale, et  communique  avec  un  réservoir  en  cuivre  étamé  rempli  avec 
la  dissolution  normale  (pl.  23,  fig.  10).  Le  liquide  qui  en  tombe  d’un 
jet  continu  représente  100  centimètres  cubes.  Pour  les  essais  qui  ne  se 
reproduisent  pas  souvent , la  mesure  peut  se  faire  en  aspirant  avec  la 
bouclie  la  liqueur  salée , dont  on  remplit  la  pipette  ; on  la  ferme  avec 
le  doigt  ; on  rend  lentement  l’air  jus<iu’à  ce  que  la  surface  du  liquide 
se  confonde  avec  un  trait  tracé  sur  la  pipette,  et  l’on  reçoit  dans  le  flacon 
où  l’alliage  a été  dissous  toute  la  liqueur  qui  tombe  d’un  jet  continu. 

Comme  on  se  sert  toujours  de  la  même  pipette , et  que  , sauf  une  lé- 
gère correction  né-cessitée  par  les  variations  de  température , elle  con- 
tient une  quantité  de  sel  propre  à précipiter  1 gramme  d'argent , la 
première  condition  à remplii-  dans  les  essais  par  la  voie  humide  est 
d’opérer  sur  une  quantité  d’alliage  contenant  approximativement 
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1 gramme  d’argent.  Lorsqu’on  ne  connaît  pas  ce  titre  d’une  manière 
suffisamment  rapprochée,  on  le  détermine  soit  par  la  coupellation,  soit 
en  procé*dant  par  voieide  tâtonnement  avec  des  liqueurs  salées  normales 
ou  déHiimes , mesurées,  par  exemple , dans  des  pipettes  de  1 ou  e cen- 
tilitres. , ■ P „ 

Le  titre  étant  approximé , on  procède  de  la  manière  suivante  a ana- 
lyse de  l’alliage.  Nous  supposerons  que  l'on  ait  à apprécier  le  titre  exact 
d’une  pièce  de  monnaie  : on  en  prend  une  quantité  représenUuit  à peu 
près  1 gramme  ; si  on  admet  que  la  pièce  est  à la  limite  légale  inférieure, 
c’estrà-direà  ^’j,,on  trouve,  à l aide  de  la  proportion  suivante,  la  quan- 
tité qu’il  faut  prendre  de  cet  alliage  pour  opérer  sur  l gramme  d argent  : 

897  : 1000  looo  : i 

x = 1,115. 

On  pèse  donc  l«f,115  de  cet  alliage,  on  l’iiitroduit  dans  un  flacon  a 
l’émeri  de  2 décilitres  environ  ; on  le  dissout  au  bain-marie  dans  5 ou 
6 centimètres  cubes  d’acide  azotique  pur  à 32*  B ; on  chasse  avec  un 
soufflet  terminé  par  un  tube  de  verre  les  vapeurs  nitreuses  dont  1 atmo- 
sphère du  flacon  est  remplie,  et  on  introduit  dans  le  flacon,  au  moyen 
de  la  pipette  , 100  centimètres  cubes  de  liqueur  normale. 

On  agite  vivement  le  flacon  pendant  2 ou  3 minutes , avec  la  main  ou 
au  moyen  d’un  agitateur  (pl.  23,  flg.  11),  qui  pennet  de  remuer  plusieurs 
flacons  à la  fois  ; la  li(}ueur  devient  alors  claire,  et  le  précipité  de  chlo- 
rure d’argent  tombe  rapidement  au  fond  du  flacon. 

On  prend  une  petite  piivctte  sur  laquelle  sont  maniués  deux  traits , 
correspondant  à 1 et  à 2 centimètres  cubes,  et  qui  est  gradué  comme 
celle  d’un  décilitre , de  telle  sorte  (ju’il  ne  faut  compter  que  le  liquide 
qoi  tombe  d’un  jet  continu.  La  goutte  que  la  capillarité  retient  a 1 ex- 
trémité eflllé-e  de  la  pii>ette  n’est  pas  comprise  dans  la  graduation  , ainsi 
que  la  quantité  de  liquide  qui  mouille  la  paroi  du  verre.  Celte  gradua- 
tion permet  de  multiplier  les  mesures  des  liqueurs  tit^s  sans  qu  il  soit 
utile  de  laver  et  de  sécher  les  pi[iettes  après  chaque  opération. 

La  liqueur  étant  éclaircie  par  l’agitation,  on  mesure  un  centimètre 
cube  de  liqueur  salée  décime  dans  1a  petite  pipette , et  on  la  laisse  tom- 
ber dans  le  flacon  où  l’on  a déjà  introduit  un  décilitre  de  liqueur  normale 
salée  S’il  reste  encore  de  l'argent  à précipiter , on  le  reconnaît  au  nuage 
blanc  qui  se  forme  dans  la  liqueur  ; on  agite  de  nouveau  et  on  verse  dans 
la  liqueur  éclaircie  un  second  centimètre  cube  de  dissolution  décime. 

Supposons  qu’après  avoir  ajouté  trois  centimètres  cubes  de  liqueur 
décime,  et  avoir  observé  trois  fois  un  nuage  blanc  , 1 addition  dun 
quatrième  centimètre  cube  ne  produise  plus  de  piwipité  ; il  est  évident 
que  ce  quatrième  centimètre  cube,  ii'ayant  déterminé  aucun  trouble,  no 
doit  pus  être  compté;  le  troisième  a formé  un  précipité  ; mais  a-t-il  été 
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employp  entièremont  ou  seulement  en  partie?  quelle  est  la  fraction  qui 
a servi  ? Cette  question  ne  pouvant  être  décidée , on  admet  que  la  moitii^ 
seulement  du  troisième  centimètre  cula?  de  liqueur  décime  a été  utile; 
l'erreur  résultant  de  cette  mesure  arbitraire  ne  s’élèvera  pas  au-delà 
d’un  demi-millième , puis(|ue  un  centimètre  eube  de  liqueur  décime  de 
sel  marin  correspond  à 1 milligramme  d’argent. 

En  résumé , l’argent  contenu  dans  1,115  d’alliage  a été  précipité  : 
1*  par  un  décilitre  de  liqueur  normale  qui  représente  1 gramme  d’argent 
pur;  2“  par  2,5  centimètres  cubes  de  liqueur  décime  salée  représentant 
2,5  milligrammes  d’argent.  La  quantité  d’alliage  soumise  à l’analyse 
contient  donc  1*',000  -|-  0sr,0025  = 1,0025  d’argent.  Pour  avoir  le  titre 
de  l’alliage,  on  pose  donc  la  proportion  suivante  : 

1,115  ; 1,0025  looo  : x 
X = 0,899. 

La  pièce  de  monnaie  était  donc  au  titre  de  -j^. 

Nous  avons  vu  que  les  liqueurs  décimes  de  sel  marin  et  d’argent  se 
détruisent  lorstju’on  les  mêle  à volume  égal.  Si  l’alliage , essayé  sous  le 
poids  indiqué  ci-dessus,  après  avoir  été  précipité  par  un  décilitre  de 
liqueur  normale,  ne  se  troublait  pas  avec  un  millième  de  liqueur  dé- 
cime de  sel  marin,  on  neutraliserait  d’abord  ce  millième  par  un  centi- 
mètre cube  de  liqueur  décime  d’argent. 

La  liqueur  éclaircie  par  l’agitation  se  trouverait  ainsi  ramenée  à ce 
qu’elle  était  après  son  mélange  avec  le  décilitre  de  liqueur  normale.  On 
y introduirait  successivement  autant  de  centimètres  cubes  de  liqueur  dé- 
cime d’argent  qu’il  en  faudrait  pour  arriver  à n’avoir  plus  de  nuage. 
Supposons  qu’il  ait  fallu  employer  U centimètres  cubes  de  liqueur  dé- 
cime d’azotate  d’argent,  le  dernier  centimètre  cube  n’ayant  pas  servi , 
on  l’efface , et  l’on  prend  la  moitié  du  troisième.  Les  1S'',115  d’alliage 
doivent  donc  contenir  1,000  — 0,0025  d’argent,  ou  Os^OOTS ; iniur 
avoir  le  titre  de  l’alliage , on  établira  la  proportion  suivante  : 

1,115  : 0,9975  ::  looo  : x 
X » 0,8956. 

Une  pareille  monnaie  sei'ait  hors  des  limites  légales,  puis<]ue  son  litre 
serait  de  895  millièmes. 

Nous  avons  supposé  que  la  liqueur  normale  salée  pouvait  toujours 
précipiter  exactement  un  gramme  d’argent  par  décilitre;  mais  nous 
n’avons  pas  tenu  compte  des  variations  de  température  qui  amènent  une 
augmentation  ou  une  diminution  de  volume  du  liquide,  et  consé<iuem- 
ment  un  affaiblissement  ou  une  concentration  de  la  liqueur  normale. 

Ces  dilatations  ou  ces  contractions  correspondent  à des  changements 
dans  le  titre  de  la  liqueur  salée,  dont  les  coefllcients  se  trouvent  indi- 
qués dans  une  table  dressée  par  M.  Gay-Lussac.  Toutefois,  il  est  préfé- 
rable d’examiner  l’état  de  la  liqueur  normale  lorsqu’on  se  propose  de 
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faire  un  essai.  A cet  effet,  on  dissout  dans  l’acide  azotique  1 gramme  d’ar> 
gent  à 1000  millièmes  qu’on  précipite  par  1 décilitre  de  liqueur  normale, 
et  on  examine  ensuite  l’état  de  la  liqueur  en  procédant  avec  le  sel  marin 
décime  ou  avec  l’azotate  d’argent,  comme  s’il  s'agissait  d'une  analyse. 
Supposons  que  la  température  s’étant  élevée,  et  que  la  liqueur  nonnale 
(le  sel  marin  s’étant  trouvée  trop  faible  , on  ait  besoin  , pour  achever 
la  précipitation,  d’un  demi-centimètre  cube  de  dissolution  (iécime  salée  ; 
c’est  que  la  li(|ueur  normale  est  trop  faible  d’un  demi-millième.  Si  au 
contraire  il  fallait,  indé|)endamment  de  la  liqueur  normale,  pour  précipi- 
ter complètement  le  gramme  d’argent  fin,  un  millième  de  dissolution  dé- 
cime  d’argent  ; c’est  que  la  liqueur  normale  serait  trop  forte  d’un  mil- 
lième, puisqu’elle  aurait  pu  précipiter  1*',C00  -|-  0*',001  d’argent.  Dans  le 
premier  cas,  il  faudrait  retrancher  un  demi-millième  de  tous  les  titres; 
dans  le  deuxième,  il  faudrait  les  élever  d’un  millième. 

Des  divers  métaux  qui  accompagnent  l’argent  dans  les  alliages  du 
commerce,  le  mercure  est  le  seul  qui  s’oppose  à leur  analyse  par  la  voie 
humide  ; il  absorbe  une  certaine  quantité  de  chlore , et  le  titre  que  l’on 
obtient  est  donc  toujours  trop  élevé. 

Lorsque  le  mercure  se  rencontre  dans  les  lingots  d’argent,  il  est  tou- 
jours facile  de  reconnaître  sa  présence;  le  mercure  empêche  en  effet  le 
chlorure  d'argent  de  se  colorer  à la  lumière,  et  s’oppose  aussi  à l’éclair- 
cissement des  liqueurs.  Si  la  proportion  est  au-dessous  d’un  millième,  le 
mercure  peut  être  ranstaté  en  dissolvant  quelques  grammes  de  l’alliage 
dans  l’acide  azotique  , et  en  versant  dans  la  dissolution  une  quantité  de 
sel  marin  qui  se  trouve  en  proportion  insuffisante  pour  précipiter  tout 
l’argent.  Le  mercure  se  précipite  et  se  concentre  dans  les  premières  portions 
de  chlorure  d’argent  qui  ne  se  colore  plus  sous  l'influence  de  la  lumière. 

M.  Levol  a donné  le  moyen  d’éviter  les  inconvénients  qui  résultent  de 
la  présence  du  mercure  dans  les  essais  d’argent  par  la  voie  humide. 

La  prise  d’essai  étant  dissoute  à la  manière  oïdinaire  dans  l’acide  azo- 
tique, on  y verse  successivement  25  centimètres  cubes  d’ammoniaque 
caustique  , et  un  décilitre  de  liqueur  normale;  puis  on  sursature  l’excès 
d’ammoniaque  par  20  centimètres  cubes  d’acide  acétique,  et  l’on  continue 
l’opération  comme  de  coutume. 

M.  Gay-Lussac  a vérifié  l’exactitude  des  résultats  annoncés  par 
M.  Levol,  et  a démontré  que  l’acétate  de  soude  peut  être  substitué  à l’am- 
moniaque et  à l’acide  acétique.  Il  est  à supposer  que  lorsqu’une  liqueur 
où  l’on  pi-écipite  l’argent  contient , au  lieu  d’acide  azotique  libre , de 
l’acide  acétique , le  mercure  n’agit  plus  sur  les  chlorures  alcalins,  et  sa 
présence  cesse  d’être  nuisible  dans  les  essais  par  voie  humide. 

Lorsqu’on  sait  d’avance  qu’un  alliage  d’argent  contient  du  mercure  , 
il  est  plus  simple  d’ajouter  à la  dissolution  azotique  de  l’acétate  de  soude, 
comme  le  recommande  M.  Gay-Lussac;  mais  quand  on  a reconnu  la 
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pi'ésfiicc  (lu  mercure  stmlenieiit  au  nuuueiit  où  l’on  exécute  l'analyse  de 
l'allingc,  remploi  de  rnmmoiiia(|ue  caustique  et  de  l'aride  acétique 
donne  encore  un  résultat  exact  dans  le  cas  où  l’on  se  trouverait  dans 
rim{K)ssibilité,  faute  de  mati(>re,  de  répéter  l’analyse  de  l'alliage. 

Il  arrive  quelquefois  que  l'argent  est  mélé  h du  sulfure  d'argent  ; ce 
comix)sé,  bien  que  dissous  dans  une  proportion  considérable  de  métal, 
résiste  k l’action  de  l’acide  azotiipie. 

Il  est  toujours  facile  de  reconnaître  la  pn’-sence  du  sulfure  d'argent, 
parce  qu’au  moment  de  la  dissolution  de  l’alliage  dans  l’acide  azotique , 
le  n'sidu  ne  st;  dépose  pas  en  llocons  noirs,  volumineux,  comme  l’or,  mais 
se  divise  en  un  pn'cipité  brun,  grisfttre,  lin,  difficile  à rassembler.  Il  faut 
alors  ajouter  à la  dissolution  azotique  de  l’alliage.  Sou  10  centimètres 
cubes  d’acide  sulfurique  concentré,  et  maintenir  ce  mélange  pendant  en- 
viron un  quart  d’heure  dans  un  bain-marie  d’eau  bouillante  : le  sulfure 
d’argent  entre  jieu  à peu  en  dissolution  , et  l’analyse  se  fait  à la  manière 
ordinaire. 

Les  lingots  d’argent  contiennent  quelquefois  du  palladium  ou  du  nic- 
kel. Ces  métaux  donnent,  en  se  dissolvant  dans  l’acide  azotique,  des  dis- 
solutions colorées,  mais  leur  présence  n’altère  en  rien  l’exactitude  des 
essais  par  voie  humide. 

ESSAI  A LA  OOIITTK. 

Nous  avoiiR  dit  que  les  lingots  à bas  titre  n’étaient  pas  homogènes , et 
que  les  liquations  qui  se  produisent  même  dans  des  alliages  très  riches 
en  argent,  amenaient  des  variations  de  titres  qui  pouvaient  s’élever  jus- 
qu’à 100  millièmes.  Ainsi,  dans  les  lingots  dont  le  titre  est  à 500  millièmes 
environ,  les  parties  supérieures  contiennent  souvent  80,  40  et  50  mil- 
lièmes d’argent  de  plus  que  les  parties  centrales.  Ces  sortes  d’alliages  ne 
peuvent  donc  être  analystis  avec  exactitude  sans  une  prise  d’essai  parti- 
culière. 11  faut  les  fondre  dans  un  creuset  de  terre  surmonté  de  son  cou- 
vercle, et  en  présence  d’une  petite  quantité  de  charbon  en  poudre  pour 
empêcher  le  cuivre  de  s’oxider  ; on  brasse  la  masse  liquide  avec  une  tige 
en  fer  recouverte  d’un  lut  de  terre  et  terminée  en  forme  de  cuillère,  et 
l’on  prend  une  petite  quantité  d’alliage  qu’on  réduit  en  grenaille  en  la 
coulant  dans  de  l’eau.  Ces  petites  grenailles  représentent  la  composition 
moyenne  de  l’alliage,  et  on  les  analyse  à la  manière  ordinaire.  Cette  prise 
d’essai  a reçu  le  nom  d’e.w(w’  à la  goutte. 

FARDICATION  DES  MONNAIES  ET  DES  MI^DAILLES. 

La  fabrication  des  monnaies  comprend  deux  séries  d’opérations  bien 
distinctes  ; 
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1”  La  fusion  dos  miilaux  , la  coulée  de  l’alliage  , le  laminage,  le  dé- 
coupage, l’ajustage,  les  recuits,  le  niachinage  et  le  lilancliiinent; 

2°  I.,e  frappage  des  pièces. 

L'argent  qui  sert  à la  fabrication  des  monnaies  provient  pour  la  plus 
grande  partie  des  ateliers  d’affinage.  Cependant  on  convertit  aussi  en 
espiices  monétaires  les  piastres  américaines  c|ui  ne  sont  pas  aurifères. 

Après  avoir  déterminé  le  titre  des  lingots  d’argent,  et  cidculé  la  quantité 
de  cuivre  qu’il  faut  ajouter  à ces  lingots  pour  obtenir  un  alliage  au  titre 
de  on  introduit  l’argent  et  le  cuivre  dans  un  grand  creuset  de  fer 
forgé  qui  peut  contenir  800  k.  d’alliage. 

Ce  creuset  est  chauffé  avec  du  bois  bien  sec,  et  porté  à une  température 
d’un  rouge  vif. 

Les  matières  recouvertes  de  poussier  de  charbon  entrent  jieu  à peu  en 
fusion  ; on  lt«  brasse  à plusieurs  reprises  avec  un  instrument  en  fer  enduit 
de  terre  à poêle. 

Lorsque  cette  masse  est  bien  mêlé*  et  suffisamment  chaude,  on  en  prend, 
avec  une  cuillère  en  fer,  une  goutte,  c’est-à-dire  une  petite  quantité, 
qu’on  coule  dans  une  très  i>etite  lingotiôre. 

On  soumet  immédiatement  à l’essai  ce  petit  lingot  dont  le  poids  est  de 
15  à 25  grammes,  et  l’on  corrige,  s’il  y a lieu , le  titre  de  la  masse  en- 
tière contenue  dans  le  creuset , en  y ajoutant , soit  du  cuivre , soit  de 
l’argent  fin , ou  un  alliage  d’une  composition  connue. 

Lorsque  la  masse  a été  portée  à une  température  convenable,  ctqii’elle 
est  homogène,  ou  procède  à la  coulée,  ün  puise  dans  le  creuset  la  ma- 
tière liquide  avec  des  jioches  en  fer,  qui  sont  des  espèces  de  grandes  cuil- 
lères, couvertes  de  terre  argileuse,  avec  lesquelles  ou  remplit  les  liu- 
gotières. 

Chaque  lingotière  se  compose  de  deux  mâchoires  en  fonte  très  épaisse, 
qui  sont  mobiles,  et  se  joignent  ou  s’écartent  à volonté;  l’une  de  ces  mâ- 
choires porte  deux  canaux,  longs  de  â5  à 50  centimètres,  et  dont  la  pro- 
fondeur et  la  largeur  varient  avec  les  pièces  que  l’on  veut  fabriquer. 

Le  poids  des  lames  destinées  à être  converties  en' pièces  de  5 i^raucs  est 
d’environ  1 kil. 

Depuis  quehiue  temps  on  a essayé , avec  succès , de  couler  des  lames 
plus  épaisses  du  poids  de  1500  gr.,  et  M.  Uierickx,dii’ecteurdo  la  Monnaie 
de  Paris,  a imaginé  un  système  de  coulage  fort  ingénieux,  à l’aide  duquel 
un  seul  ouvrier  peut  tour  à tour  ouvrir  et  fermer  ipiatre  séries  de  lingo- 
tières,  formant  un  ensemble  de  12  lingotÜTCs  ; de  sorte  qu’en  moins  d’une 
heure  et  demie,  les  800  kil.  d’alliage  monétaire  sont  coulés  en  lamc's. 

Les  lames  portent  des  barbes  ou  toiles  qu’on  enlève  rapidement  avec 
une  cisaille  circulaire  ou  ébarboir. 

Les  lames  ébarbées  sont  réunies  en  paquets  et  recuites  au  rouge  sombre 
peudant  15  à 20  minutes,  dans  un  four  à sole  tournante , disposé  de  ma- 
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nière  à y laisser  entrer  le  moins  d’air  possible.  Ces  lames  étant  retirées 
du  four  et  refroidies,  on  les  pa-sse  plusieurs  fois  au  laminoir;  et  quand 
elles  commencent  à devenir  raides  et  élastiiiues,  on  les  recuit  une  se- 
conde fois. 

Après  ce  double  recuit  et  un  grand  nombre  de  passes  au  laminoir, 
les  lames,  dont  la  longueur  a plus  que  triplé  sans  que  leur  largeur  se  soit 
sensiblement  accrue,  ont  acquis  une  épaisseur  convenable. 

On  les  soumet  à l’action  d’un  emporte-pièce  ou  découpoir,  et  on  les  dé- 
bite en  flans.  Ces  flans  sont  pesés  un  à un , grattés  avec  un  instrument 
particulier  lorsqu’ils  sont  trop  lourds,  pesés  de  nouveau , et  soumis  au 
machinage. 

L’opiiration  du  machinage,  qui  consiste  à relever  les  bords  des  flans,  a 
surtout  pour  but  de  faire  mieux  ressortir  la  bordure  despié'ces  au  mon- 
nayage. 

Les  flans  machinés  doivent  subir,  avant  d’étre  frappés,  un  nouveau  re- 
cuit. Pendant  qu’ils  sont  rouges,  on  les  immerge  dans  un  va.se  contenant 
un  mélange  d’eau  et  d’acide  sulfurique,  marquant  5 degrés  à l’aniomètre. 
Cette  eau  acidulée  enlève  le  cuivre  oxidé  de  la  surface  des  flans,  et  met 
à nu  l’argent  presque  pur  qui  est  alors  d’un  blanc  mat. 

Les  flans  , lavés  à plusieurs  reprises,  et  desséchés  dans  une  bassine  en 
cuivre,  à double  fond,  où  l’on  fait  circuler  de  la  vajieur  d'eau,  n’ont 
plus  à subir  qu’une  opération  qui  a pour  but  de  leur  donner  l’empreinte. 

Les  flans  sont  convertis  en  pièces  de  monnaies  par  l’empreinte  qu’ils 
reçoivent,  soit  par  la  percussion  avec  des  balanciers,  soit  par  la  pression  à 
l’aide  des  presses  monétaires.  Sur  l’un  ou  sur  l’autre  de  ces  instruments, 
sont  montés  des  coins  et  une  virole  pleine  ou  brisée  qui  se  divise  en  trois 
morceaux , suivant  les  espèces  qu’on  fabrique  ; ces  coins  et  ces  viroles 
sont  disposés  de  manière  à doiiiicr,  d’un  seul  et  même  coup,  les  empreintes 
des  surfaces  et  de  la  tranche  de  chaque  pièce. 

Les  pièces,  après  avoir  reçu  les  empreintes,  peuvent  être  rejetées  et 
rapportées  à la  fonte  jxiur  trois  causes  qui  sont  ; 

1*  Le  défaut  de  titre,  quand  la  tolérance  est  dépassée,  c’est-à-dire, 
quand  l’argent  ou  l’or  ne  sont  pas  compris  dans  les  limites  légales  ; 

2*  L’inégalité  des  pioids  entre  les  pièces , quoique  sur  une  pesée  de 
20  kil.  la  tolérance  du  poids  ait  été  trouvée  dans  les  limites; 

3“  Le  défaut  de  pureté  des  surfaces,  les  empreintes  imparfaites , etc. 

Les  presses  monétaires,  établies  à la  Monnaie  de  Paris  par  M . Thonnelier, 
ont  complètement  remplacé  les  anciens  balanciers  beaucoup  moins  par- 
faits sous  tous  les  rapports. 

Cinq  de  ces  nouvelles  presses,  employées  au  monnayage  des  pièces  de 
5 fr.,  peuvent  produire  5 à 600,000  fr.  par  jour.  C’est  à peu  près  la  quan- 
tité de  monnaie  que  l’on  fabrique. 

I.es  presses  monétaires  peuvent  au  besoin  fabriquer  : 
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Pièces  de  5 francs  50  à 55  pièces  par  miaatc. 

— 2 — 55  à 60  — 

— 1 — 60  à 65  — 

• — 50  centimes  65  à 70  — 

— 25  — 70  à 80  — 

dans  la  pratique,  on  peut  dire  que  chaque  presse  fournit  environ  20,000 
pièces  par  journée  de  10  heures. 

La  fabrication  des  flans  destinés  aux  médailles  ne  düTère  pas  de  celle 
des  flans  monétaires  ; seulement  les  flans  destinés  aux  médailles  ne  sont 
pas  machinés;  ils  ne  sont  pas  non  plus  pesés  avec  le  même  soin  que  les 
flans  monétaires,  parce  qu’ils  doivent  nécessairement  perdre  de  leur 
poids  pendant  le  cours  de  la  frapiie , et  qu’il  n’est  pas  |M>ssible  d’apprécier 
d’avance  cette  perte. 

Quelquefois  on  coule  les  médailles  et  on  les  achève  avec  le  balancier. 
('<ette  pratique  est  surtout  usitée  pour  h'S  médailles  dont  le  relief  est  con- 
sidérable. 

La  fabrication  des  médailles  n’est  point  soumise,  comme  celle  des  mon- 
naies, il  des  règles  fixes  et  déterminées  par  une  loi , relativement  à leur 
épaisseur,  au  diamètre  et  au  relief,  ou  à la  forme  des  coins  qui  servent  à 
les  frapiier;  aussi  la  prasse  monétaire  n’a-t-elle  pu  être  substituée  au  ba- 
lancier pour  la  frappe  des  médailles. 

Les  médailles  reçoivent  un  nombre  île  coups  de  balancier,  et  subis- 
sent une  quantité  de  reeniLs  qui  sont  subordonnés  au  relief  de  la  gra- 
vure, au  diamètre  des  médailles  et  à la  dureté  des  métaux  dont  elles  se 
composent. 

Elles  reçoivent , suivant  leur  diamètre , un  , deux  ou  trois  coups  avant 
d’élre  recuites;  cette  opération  est  recommencée  autant  de  fois  qu’il  est 
nécessaire  pour  obtenir  des  gravures  parfaitement  pures. 

Avant  d’étm  soumises  au  dernier  coup  de  balancier,  les  médailles  d’ar- 
gent sont  blanchies  avec  le  plus  grand  soin  par  le  même  procédé  que  les 
flans  monétaires  ; les  médailles  de  bronze  et  de  cuivre  sont  patin^es. 

AnrJE.VTURK  DES  GI..VCES. 

l.'n  grand  nombre  de  matières  organiques  décomposent  les  sels  d’ar- 
gent, et  en  séparent  ce  métal  en  couches  brillantes  qui  adhèrent  forte- 
ment au  verre.  M.  Liebig  a depuis  longtemi»  constaté  cette  propriété 
dans  l’aldéhyde. 

M.  Drayton , chimiste  anglais  , a le  premier  essayé  de  dépo.ser  sur  les 
glaces  une  couche  d’argent  métallique  i]ui  |x-nt  remplacer  ramalgame 
d’étain  dont  on  se  sert  dans  l’étamage  îles  glaces. 

Dans  ces  dernières  années,  on  a établi  à Paris  une  usine  qui  a li\Té 
au  commerce  dw  glaces  argentées  de  la  plus  grande  Ixjauté. 

11.  M 
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L'opération  s'exécute  de  la  manière  suivante  : On  dissout  dans  80  gr. 
d'eau  distillée  50  gr.  d'azotate  d'argent  pur  et  neutre.  On  y ajoute  : 

!•  5 gr.  d'une  liqueur  faite  avec  25  p.  d’eau  distillée;  10  p.  de  sous- 
carbonate  d’ammoniaque,  et  10  p.  d’ammouiaque  à 13  degrés  de  l’aréo- 
mètre; 

2°  2 gr.  d’ammoniaque  à 13". 

3°  120  gr.  d’alcool  à 36*. 

On  abandonne  cette  liqueur  à elle-même,  pour  qu’elle  s’éclaircisse. 
Après  l’avoir  décanté*  ou  filtrée  , on  y verse  une  goutte  d’esprit  de  cassia 
par  gramme  de  liqueur.  (On  donne  le  nom  d’esprit  de  cassia  à un  mé- 
lange de  parties  égales  d’alcool  à 36”,  et  d’buile  essentielle  de  launu 
cassia.)  On  agite  le  mélange  et  on  le  filtre  au  bout  de  quelques  heures. 
.Avant  de  le  mettre  en  contact  avec  la  glace  à argenter , on  y ajoute  1/78 
d'esprit  de  gii-ofle  (dissolution  de  100  p.  d’essence  de  girolle  dans  300 
]Hirtics  d’alcool  à 36*). 

La  glace  que  l’on  veut  argenter  doit  avoir  été  pré-alablement  net- 
toyée avec  de  la  cendre , lavée  et  séchée  à 35  ou  36*. 

On  applique  alors  sur  la  glace  le  mélange  précédent,  que  l’on  chauffe 
h 50*  environ.. 

Il  se  fait  une  précipitation  d’argent;  et  après  deux  ou  trois  heures,  le 
dépêt  métallique  est  suffisamment  épais  : on  dé*ante  la  liqueur  qui  sert  à 
de  nouvelles  o|)érations. 

Le  dépOt  d’argent  est  lavé  et  séché , et  on  le  recouvre  d’un  vernis. 

HiNÉR.irx  d’.irgent. 


Argent  natif. 

Sulfure  d’argent. 

Sulfure  d'argent  combiné  aux  sulfures 
de  cuivre , d'antimoine,  d'arsenic,  de 
plomb,  de  bismuUi. 

Séléniure. 

Séléniure  cuivreux. 

Tellurure  simple. 


Tellurures  aurifères- 

Arséniure. 

Carbonate. 

C-hlorure. 

lodure. 

Antimoniurcs. 

Amalgame. 

Aurure. 


L’argent  se  trouve  en  outre  mélangé  en  très  petite  proportion,  soit  à 
l’état  métallique,  soit  à l’état  de  sulfure,  dans  un  grand  nombre  de  nn- 
néraux  qui  sont  ; les  pyrites  arsenicales,  le  niispickel,  les  cuivres  gris,  le 
bismuth  et  le  mercure  natifs,  la  galène,  le  séléniure  de  plomb,  et  plus  ra- 
rement le  cuivre  pjTiteux,  le  sulfure  d’antimoine  et  la  blende. 

Les  minerais  d’argent  appartiennent  en  général  aux  terrains  ancie^. 
On  les  trouve  en  filons  dans  le  gneiss,  les  schistes  micacés,  les  si  hislfs 
argileux , les  calcaires  intermédiaires  et  les  porphyres  : ils  exisUait  au^ 
en  masses  considérables  dans  les  bancs  calcaires. 
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L’argent  sc  rencontiv  souvent  ii  l’état  iiatil';  il  p«!ut  être  cristallisé  eu 
cubes  ou  eu  octaèdres  ; il  se  trouve  aussi  eu  libres  contournés  en  den- 
<lrites  ou  en  grains  de  grosseur  très  variable  ; on  cite  des  masses  d'argent 
natif  qui  pèsent  jusqu’à  100  kil.;  il  n’est  pas  démontre  cependant  que 
CCS  masses  soient  formées  par  de  l'argent  pur.  L’argent  natif  contient 
toujours  un  jk'U  de  fer,  de  cuivre,  ou  d’or. 

Les  espixies  minérales  qui  forment  principalement  la  base  de  l’extrac- 
tion de  l’argent  sont  le  sulfure  d’argent,  le  sulfo-antimoniure  d’argent, 
l’antimoniure  d’argent  et  le  chlorure  d’argent. 

La  France  possède  des  mines  d’argent.  On  cite  principalement  celles 
de  Sainte-Marie-aux-Mines , dans  les  Vœges,  qui  sont  formées  par  des 
filous  de  cuivre  sulfuré  gris  argentifère  ; celli?s  d’Allemont,  dans  le  dé- 
partement do  l’Isère. 

Les  principales  mines  d’argent  de  l’Kuroiie  sont  celles  de  Saxe,  de 
Bohème  , de  Hongrie  et  de  la  Transylvanie. 

En  Norwége,  on  cite  celle  de  Kongsberg , qui  contient  principalement 
do  l’argent  natif.  L’Elspagne,  la  Sibérie,  possèdent  plusieurs  mines  d’ar- 
gent. 

Les  mines  d’argent  les  plus  abondantes  sont  celles  du  Nouveau-Monde. 

MKT.\t.i.un(:iK  DE  l’aiigent, 

1 

Parmi  les  différentes  exploitations  de  l’argent,  il  faut  distinguer  celles 
dfuis  lestpielles  l’extraction  de  ce  métal  est  accessoire,  et  celles  où  l’ex-A 
traction  de  l’argent  forme  l’objet  principal.  » 

Les  minerais  qui  fournissent  accessoirement  l’argent  sont  les  sulfures 
de  plomb  argentifères  et  les  cuivres  pyriteux  argentifères  ; on  les  nomme 
alors  mines  de  plomb  ou  de  cuivre  argentifères. 

Les  principes  sur  lesquels  repose  l’extraction  de  l’ai-gent  .sont  a.ssez 
simples  et  peuvent  être  énoncés  en  quelques  mots  ; 

f"  Le  proccxlé  d'amalgnmalion  a pour  objet  d’isoler  l’argent  à l’état 
métallique , de  le  combiner  au  mercure  et  de  former  un  amalgame  qui , 
étant  liquide  a la  température  ordinaii-e  et  très  lourd , peut  se  séparer 
facilement  de  la  masse  sans  qu’il  soit  utile  de  la  chauffer.  On  obtient  en- 
.suite  l’argent  en  distillant  l’aroalgaine; 

, 2"  Dans  le  procédé  de  eoupellalion , on  concentre  l’argent  dans  le 

plomb  , et  l’on  forme  ainsi  un  alliage  qui , par  l’oxidation , donne  nais- 
sance à de  la  litharge  qui  s’écoule  et  à de  l’argent  pur  qui  reste. 

l’ItOCÉDÉ  D'AMALGAUAT10x\. 

Il  existe  deux  métliodes  d’amalgamation  très  différentes  : l’une  est  sui- 
vie en  Europe ,’  principalement  à Freyberg  ; l’autre  est  employée  en 
Amérique. 


Digitized  by  Google 


660 


AMALGAMATION  Ut  FRETBERG. 


AMALGAMATION  DE  FREYBERC. 

IjC  mincrui  que  l’on  exploite  ii  Kreyberg  contienl  du  sulfure  d'argent 
disséminé  dans  une  grande  quantité  de  pyrite  de  fer,  d'autres  sulfures  , 
et  de  gangue  saline  ou  terreuse.  On  mélange  les  minerais  de  telle  fayoïi 
qu’ils  contiennent  environ  2 millièmes  et  demi  au  plus  d’argent , et 
35  p.  100  de  sulfure  de  fer. 

Le  mélange  une  fois  pniparé  a , d’aprt»  M.  Bertlner,  la  composition 


suivante  : 

QuarM  cl  sulfale  de  baritr.  . 27,8 

Carbonate  de  cliaux 5,0 

Carbonate  de  magnésie  ...  3,0 

Carbonate  de  Ter 5,5 

Carlionale  de  cuivre  ....  1,2 

Carbonate  de  plouib 6.0 

Bisulfure  de  1er 28,5 

Mispickel 19,8 

Argent u,2 


L’argent  se  trouve  dans  le  minerai  à l’état  de  sulfure;  dans  cet  état , il 
ne  produirait  pas  d’amalgame  ; il  est  indispensable  de  le  transformer  en 
chlorure.  On  mélange  intimement  le  minerai  avec  un  dixième  de  sel 
marin,  et  l’on  soumet  le  mélange  au  grillage  dans  uii  four  à réverbère  ; 
la  plus  grande  ]>artie  de  l’argent  se  convertit  alors  en  chlorure,  et  il  se 
forme  eu  outre  des  sulfates  de  soude , de  fer,  de  cuivre,  de  chaux  , de 
magnésie,  de  plomb,  des  chlorures  de  fer,  de  cuivre , de  l’oxide  de  fer, 
des  acides  arsénieux,  sulfureux  , etc. 

Après  le  grillage,  le  minerai  est  passé  au  crible  et  réduit  en  poudre 
aussi  fine  que  possible  dans  des  moulins  qui  ressemblent  aux  moulins  à 
farine. 

La  poudre  est  placée  dans  des  tonneaux  qui  sont  traversés  par  un  axe 
horizontal;  on  l'humecte  et  un  la  met  en  contact  avec  de  petites  plaques 
do  fer  forgé,  qui  sont  destinées  à réduire  le  chlorure  d’argent;  ou  fait 
tourner  ces  tonneaux  pendant  une  heure  ; ou  introduit  dans  chaque  ton- 
neau 500  kil.  de  minerai  grillé  en  poudre , 150  litres  d’eau  et  50  kil.  de 
fer  forgé  eu  plaquettes.  Lors(|ue  la  masse  a acquis  une  consistance  con- 
venable , on  ajoute  250  kil.  de  mercure,  et  l’on  fait  tourner  de  nouveau 
les  tonneaux  pendant  dix-huit  heures.  On  remplit  ensuite  presque  entiè- 
rement les  tonnes  d’ceu  , et  on  les  fait  tourner  plus  lentement  |K>ur  ras- 
sembler le  mercure.  On  retire  le  mercure  des  tonneaux , on  fait  arriver 
les  boucs  dans  un  tonneau  lixe  à axe  vertical , et  on  les  soumet  |>endant 
vingt  à vingt-deux  heures  à l’action  d’un  agitateur  <|ui  st-pare  les  der- 
nières parties  de  l’amalgame.  On  laisse  ensuite  dé|K>ser  les  boues , et  un 
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retire , par  concentration , le  sulfate  de  soude  contenu  dans  les  eaux  de 
lavage. 

Comme  l’amalgame  contient  une  grande  quantité  de  mercure  en  excès, 
on  le  passe  au  travers  do  sacs  en  toile  ; l'excédant  de  mercure  s’écoule, 
tandis  que  l’amalgame  reste  dans  les  sacs.  Le  mercure  qui  s’est  écoulé 
renferme  encore  de  l'argent  ; il  est  mis  en  rés<’rve  pour  une  autre  opé- 
ration. 

L’amalgame  sec  est  formé  de  82,35  de  mercure  et  de  17,65  d'argent  et 
d’autres  métaux. 

Pour  retirer  l’argent  contenu  dausramalgaine,  il  suffit  de  le  soumettre 
à la  distillation  ; le  mercure  se  volatili.se  et  l’argent  reste. 

Cette  opération  se  fait  jiar  une  véritable  distillation  per  descensum. 

On  place  l’amalgame  sur  dre  plateaux  circulaires  en  fer  disposés  les  uns 
sur  les  autres  ; on  recouvre  le  tout  d’une  cloche  en  fer  qui  plonge  dans 
l’eau  ; on  fait  rougir  les  parois  extérieures  de  la  cloche  au  moyen  d’un 
fourneau  qui  les  entoure  (pl.  23,  fig.  5).  Les  vapeurs  de  mercure  se 
condensent  dans  la  cuve  remplie  d’eau.  La  distillation  dure  sept  ou  huit 
heures. 

L’alliage  qui  provient  de  la  distillation  de  l’amalgame  renferme  : 

Argent 69,00 

Cuivre 28,20 

■ Plomb 0,73 

iXickel 0,34 

Arsenic 0,40 

Antimoine.  . . . 0,30 

Mercure 0,20 

Pour  le  purifier,  on  le  fond  à trois  reprises  au  contact  de  l’air,  afin  d'oxi- 
(ler  les  métaux  étrangers,  et  l’on  obtient  un  alliage  au  titre  de  750  mil- 
lièmes , qui  est  livré  dans  cet  état  au  commerce. 

AMALGAMATION  AMÉRICAINE. 

Le  procédé  d’amalgamation  américaine  diflère  de  celui  que  l’on  suit 
en  Allemagne. 

La  description  de  ce  procédé  a été  donnée  d’une  manière  très  pré- 
cise par  M.  Boussingault. 

Le  minerai , bocardé  d’abord  à sec , est  broyé  ensuite  avec  de  l’eau  , 
jusqu’à  ce  qu’il  ait  acquis  une  grande  finesse.  Les  boues  métalliques 
que  l’on  obtient  ainsi  sont  mélangées  avec  2 nu  3 p.  100  de  sel  marin, 
abandonnées  pefidnnt  plusieurs  jours  dans  une  grande  cuve  qui  peut 
contenir  jusqu’à  1200  quintaux  de  minerai. 

On  prépare  le  magistral,  qui  est  un  mélange  d’oxide  de  fer  et  de  sulfate 
de  cuivre,  en  grillant  de  la  pyrite  de  cuivre  réduite  en  poudre.  On  ajoute 
1 ou  1 1/2  de  magistral  pour  100  parties  de  minerai. 
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üti  intrcKlilit  dans  la  ina:>so  et  par  IVaetioii,  du  inercuro  destiné  à former 
l’amalgame  ; la  fiuantilé  di‘  mercure  varie  avec  la  richesse  «lu  minerai  ; 
on  emploie  en  général  six  ou  huit  parties  de  mercure  pour  une  partie 
d'argent  à exti'aire. 

Les  matières  sont  divisées  et  mt'langées  jrar  le  piétinement  des  che- 
vaux. 

L’amalganieur  obsi'rve  avec  soin  l’aspect  du  mercure  : si  sa  surtace 
est  légèrement  grise , et  que  le  niéUd  si*  réunisse  facilement,  c’est  que 
rainalgaination  marche  bien  ; si  le  mercure  est  très  divis<‘,  et  qu’il  pn-- 
sentc  une  couleur  foncAic,  c’e.st  qu’on  a introduit  trop  de  magistral  dans 
le  tas  que  l’on  nomme  foiirtr  ; on  dit  alors  que  la  tuiirle  a trnjt  clmiut;  il 
faut  ajoutiT  de  la  chaux  pour  la  rofrmdir. 

Si  le  mercure  conserve  son  brillant  et  sa  lluidité,  c’est  que  le  magis- 
tral fait  défaut  ; oii  dit  que  la  tiiurtf  n fruid  , il  faut  la  rri:/inii/fcr,  et  l’on 
ajoute  du  magistral. 

.\prc‘*s  plusieurs  jours , l’amalgame  est  tri's  divisi*  et  ressemble  à de  la 
limaille  d’argent  ; on  introduit  alors  dans  la  ma.sse  une  nouvelle  (juantité 
de  mercure. 

Lorsqu’on  pense  quol’amalgaination  estlenninéc,  on  ajoute  encore  du 
mercure , on  lait  courir  les  chevaux  pendant  deux  ou  trois  heures  pour 
i-éunir  l’amalgame  ; on  le  lave  il  grande  eau  , on  le  filtre  ilans  des  sacs 
de  coutil , comme  dans  le  procé-dé  allemand , et  on  le  soumet  à lu  distil- 
lation. , 

Th^orlr  de  ramatffamatlon  am^rtratar. 

Il  est  assez  facile  de  se  i-endre  l'omptc  de  la  théorie  du  procédé  amé- 
ricain. 

Le  sulfate  de  cuivre,  en  présence  du  sel  uuirin,  se  transforme  complè- 
tement en  bichlorure  de  cuivre;  ce  sel  réagit  sur  le  sulfure  d’argent , le 
cliange  en  chlorure  d’argent  en  pas.sant  lui-méme  h l’état  de  sulfure  de 
cuivre. 

Le  chlorure  d’argent , une  fois  formé,  se  dissout  dans  le  chlorure  de 
Sodium  et  produit  un  sel  double  qui  est  réduit  facilement  jwr  le 
mercure. 

Lorsque  le  magistral  est  en  excès  , il  se  forme,  trop  dp  bichlorure  de 
cuivre  <}ui , réagissant  sur  le  mercure  et  sur  l’argent , les  transforme  en 
chlorures;  c’est  pour  éviter  cet  inconvénient  que  les  amalgameurs  ajou- 
tent de  la  chaux  qui  décompose  une  partie  du  bichlorure  de  cuivre. 

Dans  l’amalgamation  américaine  la  perW  en  mercure  est  considérable. 
M.  Boussingault  pense  avec  raison  qu’on  pourrait  économiser  le  mer- 
cure en  transformant  d’abord  tout  le  sulfure  d’argent  en  chlorure  par 
l’action  du  sel  marin  et  du  magistral  en  excès , et  en  ajoutant  ensuite 
dans  la  tourte , du  fer  qui  réduirait  le  chlorure  d’argont  ; le  mercure  se- 
rait alors  exclusivement  destiné  à dissoudre  l’argent  réduit. 
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TRifTEMENT  DES  MISERAIS  D’ARGEST  PAR  FOSDAGE. 

Le  traitement  du  minerai  d'argent  par  fondage  a pour  objet  de  pré- 
parer un  alliage  de  plomb  et  d'argent,  qui  par  la  coupellation  donne  de 
l'argent  pur. 

Dans  quelques  cas  les  minerais  sont  assez  riches  en  argent,  et  assez 
simples  dans  leur  composition,  pourqu'en  les  introduisant  dans  une  cou- 
pelle qui  contient  du  plomb  en  fusion  , il  s'opère  une  véritable  scorifica- 
tion qui  entraîne  les  matières  étrangères  et  laLsse  de  l'argent  pur.  Mais 
lorsque  le  minerai  est  très  pauvre  en  argent  et  mélangé  à une  grande 
quantité  de  corps  étrangers,  on  le  fond  avec  de  la  pyrite  qui  par  sa  fu- 
sion entraîne  les  sulfures  métalliques  et  tout  l'argent  contenu  daiis  le 
minorai. 

On  obtient  ainsi  une  matte  crue  argentifère  et  dos  scoriiis  qui  contien- 
nent la  gangue,  les  oxides  métalliques,  etc. 

La  matte  cnie  est  grillée  à plusieui-s  reprises  pour  séparer  la  soufre  et 
le  for;  on  la  fond  de  nouveau  avec  une  portion  de  minerais  riches,  qui 
forme  des  scories  et  augmente  la  ricbe.ssc  de  la  matte. 

Par  une  fusion  avec  du  plomb  et  des  fondants  terreux,  il  se  produit 
des  mattes  de  plomb  qui,  grillées  et  fondues  de  nouveau  avec  du  plomb, 
donnent  un  plomb  argentifère  assez  riche  pour  pouvoir  être  passé  à la 
coupelle. 

Souvent,  en  ajoutant  des  matières  plombeuscs  à chaque  fonte , on  ob- 
tient à chaque  opération  un  plomb  d'œuvre  et  une  matte.  D'autres  fois 
on  désargente  partiellement  les  mattes  en  les  brassant  dans  le  creuset 
avec  du  plomb  métallique  ; ce  procédé  constitue  la  méthode  pm-  imbibi- 
lion,  qui  est  employé-e  principalement  en  Hongrie. 

TRAITEMEM  DU  PLOMB  ARGEMIFÈRE.  — COUPELLATION. 

La  coupellation  permet  de  retirer  l'argent  contenu  dans  le  plomb 
d'œuvre  et  dans  le  plomb  argentifère , provenant  soit  du  fondage  des 
minerais  d’argent,  soit  de  la  liquation,  soit  du  traitement  des  cendres 
d’orfèvres. 

La  coupellation  a encore  pour  but  de  débarrasser  le  plomb,  du  soufre, 
du  cnivi-e,  du  fer,  de  l’antimoine,  de  l’arsenic,  qu’il  contient  presque 
toujours , et  de  l’amener  à l’état  de  protoxide  (litharge),  dont  le  prix  f!st 
ordinairement  suix'rieur  à celui  du  plomb  lui-méme. 

Pour  obtenir  ce  résultat,  il  suffit  de  cbaulTer  l’alliage  au  rouge  et  de 
l’exposer  à l’action  d’un  courant  d’air  ; la  litharge  qui  se  fonne  étant  plus 
légère  que  le  plomb,  se  porte  à la  surface  du  bain,  et  s’écoule  facilement, 
tandis  que  l’argent  pur  reste  au  fond  de  la  coupelle. 

Celte  opération  s’exécute  dans  un  four  à réverbère  particulier,  dont  la 


Digitized  by  Google 


66i  TK.UTf.MSNT  DU  IM.OMB  AUBENTIKKBE.  — COLPKLLATION. 
sole  est  rfitnplaoH:  par  une  vaste  coupelle  (pl.  33,  lig.  i et  2)  ; cette  cou- 
pelle qui  se  taisait  autrefois  en  cendres  d’os  ou  en  cendres  de  bois  mélan- 
g(’es  de  1/ù  de  chaux  , se  construit  actuellement  avec  un  mélange  d’ar- 
gile et  de  calcaire,  ou  avec  de  la  marne.  Elle  doit  présenter  une  grande 
résistance  à l'érosion,  et  s'imbiber  difficilement  d'oxide  de  plomb;  il  faut 
éviter  avec  soin  (ju’il  ne  se  trouve  dans  le  calcain*  aucune  substance  ré- 
iluctive  qui  s’oppost'rait  à l'action  oxidante  de  l’air. 

La  partie  siqa'Tieure  de  la  sole  pn'sente  une  échancrure  qui  laisse  cou- 
ler l’oxide  de  plomb  fondu. 

La  voûte  du  fourneau  est  ordinairement  mobile;  on  l’enlève  avec  une 
grue  pour  pouvoir  reconstruire  la  sole  à chaque  opération. 

La  voûte  est  d’ailleurs  assez  bas.se  pour  que  la  flamme  darde  constam- 
ment sur  la  surface  du  bain  métallique  et  détennine  son  oxidation  ; ]>our 
activer  l’oxidation,  on  se  sert  d’une  ou  de  plusieurs  tuyères  qui  amènent 
un  courant  d’air  forcé  sur  la  surface  du  bain  métallique. 

I.orsque  la  coupelle  est  préparée,  on  la  couvre  d’un  lit  de  paille  pour 
empêcher. le  plomb  de  la  tléformer  jarndant  le  chargement  ; on  abaisse  la 
voûte  et  l’on  fait  le  feu  peu  à peu  ; la  fusion  du  ))loinb  dure  environ 
18  beures. 

Il  se  forme  d’abord  sur  le  bain  une  croûte  épaisse  de  sulfure  qui  se 
grille  peu  à peu  ; on  enlève  au  Ixiut  de  2 ou  3 heures  les  parties  qui  sont 
restées  solides  et  que  l’on  nomme  tibzugs.  Bientût  les  sulfures  qui  sont 
dis.sous  dans  le  plomb  s’unissent  aux  oxides  qui  se  forment  |>endant  le 
grillage,  et  produisent  des  oxisulfures  à ba.se de  plomb,  de  cuivre,  d'an- 
timoine et  d’arsenic. 

Ces  oxisulfures , que  l’on  nomme  abalriclis , sont  noirs  et  visqueux  ; on 
les  enlève  avec  un  ràble , en  les  épaississant  toutefois  avec  de  la  brasque 
formée  d’argile  et  de  charbon  ; ce  dernier  corps  détennine  la  séparation 
du  plomb  contenu  dans  les  abstrichs. 

Peu  à peu  les  abstrichs  se  décolorent,  parce  que  les  sulfures  disparais- 
sent, et  après  6 ou  8 heures  on  obtient  des  premières  litharges  que  l’on 
nomme  litharges  sauvages.  A ce  moment  les  fumt'-es  blanches  qui  s’é- 
taient d’abord  produites  et  qui  sont  dues  principalement  à la  volatilisation 
des  sulfates,  disparaissent,  et  l’on  jieut  voir  distinctement  des  taches  hui- 
leuses de  litharge  qui  se  réunissent  les  unes  aux  autres  à la  surface  du 
bain  et  que  le  vent  des  soufflets  pousse  continuellement  sur  le  devant  du 
fourneau.  L’aflineur  doit  alors  pratiquer,  à l'aide  d'une  esjièce  de  scie, 
sur  le  devant  de  la  coupelle  , une  ouverture  assez  profonde  pour  laisser 
passer  la  litliarge  qui  recouvre  le  plomb. 

Lorsque  la  plus  grande  partie  du  plomb  est  oxidée  , la  litharge  ne  se 
forme  plus  que  lentement;  on  élève  la  tom])érature.  et  l’argent  devient 
tout  à coup  tri's  brillant;  c’est  ce  phénomène  que  l’on  connaît  sous  le 
nom  de  l’éclair  et  qui  indique  que  la  coujiellation  est  terminée. 
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' Lps  produits  de  la  coupellation  sont  donc  l’argent,  les  abzugs,  les 
abstrichs , les  litharges  et  les  coupelles  imbibées. 

Les  abzugs  , les  abstrichs,  les  débris  de  coupelles  ne  sont  pas  perdus: 
on  les  passe  à des  fontes  spéciales;  ([uelquefois  on  les  mêle  aux  minerais 
pour  servir  de  fondants  ou  pour  les  enrichir  en  plomb  quand  ils  sont 
trop  argentifères. 

Les  litharges  provenant  de  la  coupellation  pré'.sentent  plusieurs  variété-s. 

Les  premières  litharges  qui  st-,  forment  après  les  abstrichs,  contiennent, 
d’après  M.  Berthier,  des  traces  d’antimoine,  d’arsenic  et  de  cuivre. 

Les  litharges  marchandes  présentent  des  couleurs  assez  variables;  elles 
peuvent  être  jaunes  ou  rouges.  Les  litharges  jaunes  ne  se  vendent  pas 
facilement  ; elles  se  forment  on  général  par  un  refroidissement  brusque. 
I.AÎS  litharges  rouges , qui  sont  beaucoup  plus  estimées,  se  produisent  en 
soumettant  les  litharges  à un  refroidissement  très  lent. 

Pendant  le  refroidissement  des  litharges , il  se  manifeste  souvent  dans 
la  masse , des  sortes  d’explosions  volcaniques  qui  sont  dues  au  dégage- 
ment suhit  de  l’oxigène  que  cet  oxide  avait  dissous  pendant  sa  fusion  : 
on  se  rappelle,  en  effet,  que  la  litharge  fondue  peut,  comme  l’argent 
pur,  dissoudre  l’oxigène  et  le  laisser  dégager  par  le  refroidissement. 

Quand  on  approche  du  terme  de  la  coupellation , il  se  forme  des  li- 
tharges que  l’on  appelle  riches , qui  renferment  de  l’argent  métallique 
et  que  l’on  doit  réduire  pour  en  retirer  de  nouveau  l’argent  par  coupel- 
lation. 

Lorsque  le  plomb  d’œuvre  est  impur,  et  que  l’on  trouve  facilement  à 
placer  les  litharges  dans  le  commerce,  on  charge  en  une  seule  fois  tout 
le  plomb  sur  la  sole  du  four,  qui  doit  alors  avoir  de  grandes  dimensions  ; 
toutes  les  matières  étrangères  passent  dans  les  abzugs,  les  abstrichs  et  les 
litharges  noires. 

Quand  au  contraire  le  plomb  est  très  pur,  et  même  quand  on  trouve 
difhcilenient  à écouler  les  litharges , on  emploie  de  petits  fours  à cou- 
pelle (méthode  anglaise)  (pl.  ZU,  fig.  1 et  2)  ; au  furet  à mesure  que  la 
litharge  se  forme  et  s’écoule  hors  du  fourneau , on  file  du  plomb  , c’est- 
à-dire  qu’on  introduit  dans  la  coupelle  de  nouvelles  quantités  de  plomb 
d’œuvre;  l’opération,  au  lieu  de  durer  un  ou  deux  jours,  se  prolonge 
|>endant  plusieurs  semaines  ; si  le  plomb  est  très  pur,  on  obtient  encore 
des  litharges  marchandes;  dans  le  cas  contraire,  on  réduit  les  litharges 
à l’état  de  plomb  miirchand  dans  des  fourneaux  à manches  ordinaires , 
des  fourneaux  écossais  ou  des  fours  à réverbère  dont  la  sole  est  recou- 
verte d’une  couche  de  charbon. 

RAFFINAGE  DE  l’aRGENT. 

L’argent  de  coupelle  n’est  pas  pur;  pour  le  purifier  on  doit  le  sou- 
mettre au  raffinage. 


Digitized  by  Google 


AFFINAGE  l’AB  CRISTALLISATION. 


(Î6() 

Celte  dpéralion  s’exécute  dans  une  jx'tite  coupelle , de  la  mèmeforme 
(|ue  les  gnindi's,  (jui  est  cliiiuffét!  dans  un  petit  fourneau  à réverbère,  ün 
fait  arriver  à la  surlace  du  métal  un  courant  d’air  à l’aide  d'un  soufllet. 
Les  métaux  étrangers  s’oxident , viennent  se  rendre  à la  surface  de  l’ar- 
gent, et  forment  des  crasses  que  l’on  enlève  ou  qui  s’imbibent  à travers 
les  coiqielles.  Le  bain  doit  être  remué  de  temps  en  temps  pour  faciliter 
l’oxidation. 

On  arrête  l’opération  quand  il  ne  se  forme  plus  de  taches  à la  surface 
de  l’argent;  le  métal  peut  être  considéré  alors  comme  pur. 

TraniîMENT  du  cnvnp.  \ncRNTiFfeRE  par  i.iqlAtion. 

On  traite  quelquefois  l’argent  contenu  dans  les  minerais  de  cuivre  hi 
suivant  une  méthode  qui  porte  le  nom  Ae.  liquation. 

L’opération  est  triés  longue  et  compliquée  dans  la  pratique;  la  théorie 
en  est  au  contraire  assez  simple  ; elle  repose  sur  ce  que  le  plomb  a plus 
d’affinité  pour  l'argent  que  le  cuivre  , et  sur  la  grande  différence  de  fusi- 
bilitii  du  cuivre  et  du  plomb. 

On  commence  par  faire  fondre  le  cuivre  noir  avec  addition  de  plomb 
dans  un  four  à manche  ou  à réverbi'rc. 

L’alliage  doit  contenir  500  fois  autant  de  plomb  que  d’argent;  et  10 
ou  11  parties  de  plomb  pour  3 de  cuivre.  On  soumet  cet  alliage  à une 
tempi'Taturc  modéré'e;  la  masse  se  divise  en  deux  parties;  il  se  forme  un 
premier  alliage  fusible  qui  s’écoule  et  qui  est  composé  de  12  éq.  de 
plomb , de  1 éq.  de  cuivre  et  qui  retient  tout  l’argent  ; il  Se  produit  un 
second  alliage  solide,  formé,  d’après  Karsten,  de  12  i'n].  de  cuivre  contré 
1 éq.  de  plomb. 

Le  premier  alliage  est  soumis  à la  coupellation,  et  donne  de  l’argent. 

Le  second  alliage  est  grillé;  il  se  forme  de  l’oxide  de  plomb  qui  s’tv 
coule  sur  la  sole  du  fourneau  ; et  après  vingt-cinq  ou  vingt-six  heures,  il 
reste  des  pains  de  cuivre  très  oxidé  que  l’on  raffine  pour  en  retirer  du 
cuivre  rosette. 

Le  traitement  des  cuivres  argentilères  par  liquation  est  presque  partout 
abandonné  et  remplacé  par  l’amalgamation  saxonne,  que  l’on  opère, 
soit  sur  les  masses  cuivreuses,  soit  sur  le  cuivre  noir  réduit  en  poudre. 
Pour  pulvériser  le  cuivre  noir , on  le  chauffe  au  rouge  dans  des  fours  à 
réverbère , et  on  le  porte  eu  cet  étal  sous  les  pilons  d’un  bocard  en  font»’. 
Souvent  aussi  on  remplace  les  plaquettes  de  fer  introduites  dans  les  ton- 
neaux , par  des  grenailles  de  cuivre  noir. 

AFFINAGE  PAR  CRISTAU.ISAtlON. 

Les  plombs  pauxTcs , qui  contiennent  moins  de  200  grammes  d’argent 
)>ar  1000  kilogrammes , ne  peuvent  être  passés  à la  coupelle  avec  liéné- 
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fico,  paire  (pie  les  frais  île  coupellation  ne  seraient  pas  couverts  par  le 
produit  de  l'argent  (lu’on  en  retirerait.  11  s’agissait  donc  de  trouver  un 
procédé  qui  permit  de  concentrer  dans  une  petite  quantité  de  plomb  tout 
l’argent  contenu  dans  une  grande  masse  de  plomb. 

On  savait  depuis  longtemps  que  du  plomb  argentifère  fondu,  puis  re- 
froidi lentement,  se  partageait  en  deux  portions  inégalement  riches  eii 
argent;  la  portion  refroidie  en  premier  lieu  contenait  moins  d’argent 
que  la  dernière.  Cette  observation  fut  utilisi'n;  par  un  .\uglais  nomnu- 
l’attiei'soii.  La  méthode  que  nous  allons  décrire  peut  s’appliquer  à des 
plombs  qui  ne  renferment  ipie  5 ou  6 grammes  d’argent  par  lüO  kilog. 
Elle  est  fondée  sur  la  propriété  que  possexle  un  alliage  d’argent  et  di' 
plomb  d'étre  plus  fusible  que  chacun  des  deux  métaux  qui  constituent 
cet  alliage.  En  .Vngleterre  l’opération  s’exécute  de  la  manière  suivante  ; 

On  dispose  une  si’rie  do  7 chaudières  en  fonte  pouvant  contenir  cha- 
cune 7000  kil.  do  plomb.  On  amène  par  la  voie  du  mélange  tous  les 

Iilombs  pauvres  à une  teneur  commune  de  300  gr.  d’argent  pour  1000 
iilogrammes. 

On  introduit  7000  kilogrammes  do  plomb  argentilëre  dans  la  U’  chau- 
dière; on  les  fait  fondre,  puis  on  la’isse  refroidir  la  masse  gradiiel- 
lénicnt , de  telle  sorte  que  les  cristaux  de  plomb  qui  se  forment  par  le 
refroidissement  tombent  au  fond  de  la  ctiaudière  ; un  ouvrier  armé  d'une 
grande  cuillère  de  fer  perci’O  de  trous  comme  iine  t'xîunioire  , pi'che  ces 
cristaux , les  égoutte  soigneusement , et  les  jette  dans  la  chaudÜTe  ii“  5. 
Quand  on  ii  ainsi  retiré  de  la  chaudière  n°  ti,5000  kilogr.  de  cristaux  , 
ce  que  l’on  reconnaît  au  moyen  d’une  tige  en  fer  graduée,  l’on  verse  dans 
la  chaudière  n'  3,  les  2000  kilogr.  restants. 

Les  5000  kil.  de  cristaux  que  l'on  a enlevés  ne  contiennent  plus  que 
150  grammes  d’argent  aux  1000  kil.,  tandis  ipie  les  2000  kil.  que  l'on 
a versé*s  dans  la  troisième  chaudière  contiennent  600  grammes  d’argent 
aux  1000  kil. 

On  charge  de  nouveau  la  U'  cliaudière  avec  du  plomb  contenant 
300  grain,  d’argent  aux  mille  kil.,  et  l'on  soumet  ce  plomb  à l'opération 
que  nous  venons  de  décrire. 

Lors(|ue  la  cinquième  chaudière  est  pleine  de  cristaux  de  plomb  con- 
tenant 150  grammes  d’argent  aux  1000  kil.,  on  opère  siirceltecbau- 
dii're  comme  on  l’a  fait  avec  la  quatrième,  c’est-ii-dire  que  l’on  retire 
5000  kil.  de  cristaux  de  plomb  que  l’on  jette  dans  la  sixième  chaudièii! , 
et  les  2000  kil . restants  sont  vei-sés  dans  la  <|uatrième  chaudière.  Cette  fois 
les  5000  kil.  rejeté's  dans  la  sixième  ne  contiennent  plus  que  75  grammes 
d’argent  aux  1000  kil.,  et  les  2000  kil.  versés  dans  la  quatrième  en  con- 
tiennent 300  grammes  aux  1000  kil. 

On  opère  sur  la  troisième  comme  sur  la  quatrième  et  la  cinquième , 
c’est-à-<lire  que  l’on  en  retire  5000  kil.  qui  sont  rejeté-s  dans  la  quatrième 
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chaudière  et  qui  ne  conlicnnent  que  300  grammes  aux  1000  kil.,  tandis 
que  les  2000  kil.  restants  que  l’on  verse  dans  la  deuxième  chaudière  en 
contiennent  1200  grammes  aux  1000  kil. 

L’on  continue  ainsi  de  chaudière  en  chaudière,  de  telle  sorte  que  la 
septième  chaudière  contient  du  plomb  qui  ne  renferme  plus  que  37 
grammes  d’argent  aux  1000  kit.  ; et  lorsqu’on  retire  de  cette  chaudière 
5000  kil.  de  cristaux,  ceux-ci  ne  contiennent  plus  que  12  à 15  grammes 
d’argent  aux  1000  kil. 

La  première  chaudière  reçoit  du  plomb  q<ii  contient  2'‘,000  d’argent 
aux  1000  kil.,  et  les  2000  kil.  qu’on  en  retire  à la  fin  contiennent  0'‘,8O0 
d’argent. 

En  résumé,  le  plomb,  en  passant  d’une  chaudière  à l’autre,  s’enrichit 
du  double  en  allant  vers  le  n'  1,  et  s’apauvrit  de  moitié  en  allant  vers 
le  n*  7. 

Les  5000  kil.  de  cristaux  que  l’on  retire  de  la  septième  chaudière  sont 
fondus  et  mis  en  lingots  ; on  donne  à ce  métal  le  nom  de  plomb  pauvre  ; 
les  2000  kil.  qui  sortent  de  la  première  chaudière  forment  le  plomb 
riche;  on  le  passe  à la  coupelle. 

Nous  devons  faire  observer  que  le  proa'xlé  d’affinage  par  cristallisation 
est  surtout  applicable  aux  plombs  qui  ne  contiennent  pas  de  zinc,  d’an- 
timoine et  de  fer.  Lorsque  le  plomb  est  allié  à des  métaux  étrangers,  on 
le  purifie  en  le  chauffant  dans  un  four  à réverbère  ; le  zinc  et  l’antimoine 
s’oxident  avant  le  plomb  et  passent  dans  les  scories. 


OR. 


L’or  est  insipide , inodore , d’une  couleur  jaune  un  peu  rougeâtre. 
Ijorsqu’il  est  réduit  en  feuilles  très  minces , il  parait  vert  par  transmis- 
sion et  rouge  par  réflexion.  S’il  est  en  poudre  très  fine , il  est  d’un  jaune 
violacé. 

L’or  cristallise  en  pyramides  quadrangulaires  ou  en  octaètires  ; il  se 
trouve  dans  la  nature  sous  différentes  formes  qui  dérivent  du  cube.  Il  est 
moins  dur  que  l’argent  et  presque  aussi  mou  que  le  plomb  ; c’est  le  plus 
malléable  et  le  plus  ductile  des  métaux.  On  peut  le  réduire  en  feuilles  de 
un  dix-millième  de  millimètre  d’épaisseur  ; cinq  centigrammes  d’or  |ieu- 
vent  être  tirés  en  un  fil  long  de  162"', M9. 

La  ténacité  de  l’or  est  moins  grande  que  celle  du  fer,  du  cuivre , du 
platine  et  de  l’argent.  Ce  métal  se  contracte  beaucoup  plus  que  les  autres 
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en  passant  de  l'état  liquide  à l’état  solide.  La  densité  de  l’or  fondu  est  de 
19,258,  et  devient  19,367  parl’écroui.ssage. 

L’or  entre  en  fusion  à 32"  Py  : cette  température  correspond  à peu  près 
à 1 100"  du  thermomètre  à air.  L’or,  à l'etat  liquide,  parait  vert. 

Il  est  à peu  près  fixe  lorsqu’on  le  chauffe  dans  les  fourneaux  ordi- 
naires ; mais  il  se  volatilise  sensiblement  au  foyer  d’un  grand  miroir  ar- 
dent , à la  flamme  du  chalumeau  à oxigène  et  hydrogène , ou  quand  on 
l’expose  en  feuilles  très  minces  à l’action  d’une  forte  batterie  ou  d’une 
pile  voltaïque  très  puissante. 

L’or  très  divisé  devient  incandescent  dans  un  courant  de  gaz  hydro- 
gène, lorsqu’on  le  chauffe  à 50’. 

Il  partage  avec  le  platine,  l’argent,  le  fer,  etc.,  la  propriété  de  se  sou- 
tier sur  lui-iuéme  sans  fusion  préalable.  Si  apiès  l’avoir  pnicipité  de  ses 
dissolutions  par  le  fer,  on  le  lave  et  on  le  comprime  fortement  avec  une 
presse  hydraulique , il  prend  de  l’adhérence  et  produit  une  masse  duc- 
tile et  malléable  qu’on  peut  forger,  laminer  ou  étirer  en  fds. 

En  comprimant  et  en  martelant  un  mélange  d’or  et  d’argent  en 
poudre,  on  produit,  d’après  M.  Fournet,  un  damassé  qu'il  serait  impos- 
sible d’obtenir  par  la  fusion  de  ces  deux  métaux. 

L’or  est  un  des  métaux  les  moins  altérables  ([ue  l’on  connaisse.  Il 
résiste  à l’action  de  l’air,  de  l’oxigène . de  l’eau  , des  acides  sulfurique  , 
azotique  et  chlorhydrique.  Mais  l'acide  sélénique  l’attaque  en  se  trans- 
formant en  acide  sélénieux. 

L’acide  azotique  mêlé  avec  les  acides  chlorhydrique,  iorlhydrique , 
bromhydrique , etc.,  forme  des  eaux  régales  qui  dissolvent  l’or  en  le 
transformant  en  chlorure , iodure  et  bromure. 

L’or  est  aussi  dissous  par  des  mélangés  d’acide  chlorhydri(|ue  avec  les 
autres  acides,  tels  que  les  acides  chromique,  sélénique,  etc. , qui  peu- 
vent dégager  du  chlore  avec  l’acide  chlorhydrique. 

Dans  le  commerce,  on  dissout  l’or  dans  une  eau  régale  formée  de  1 p. 
d’acide  azotique  et  de  k p.  d’acide  chlorhydrique. 

Les  alcalis  n’attaquent  l’or  ni  par  voie  sèche  ni  par  voie  humide  ; tou- 
tefois lorsqu’on  les  chauffe  avec  ce  métal  au  contact  de  l’air,  on  constate 
une  absorption  d’oxigène  et  la  formation  d’un  aurate  alcalin. 

L’or  n’est  pas  attaqué  par  le  chlorate  de  potasse  ; d’après  M.  Tennant, 
le  nitre  en  fusion  agirait  sur  l’or. 

Le  carbone , le  soufre  et  le  sélénium  n’exercent  aucune  action  sur  l’or, 
même  sous  l’influence  de  la  chaleur  la  plus  élevée. 

L’or  n’est  pas  terni  par  l’acide  sulfliydrique. 

Les  persulfures  alcalins  atta<{uent  l’or  par  voie  sèche  ou  par  voie  hu- 
mide et  le  transforment  en  sulfure. 

Les  monosulfui-es  alcalins  n’agissent  sur  l’or  qu’au  contact  de  l'air  et 
après  s’ôtre  changés  en  persulfures. 
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!,('  i)lms]iliore  et  l'ai-senic  .se  combinent  à l'or  sous  rinlliience  île  lij 
chaleur. 

Le  chlore  attaque  l'or  mi'me  à froid  et  produit  du  chlorure  d'or.  L or 
battu  se  dissout  rapidement  dans  l'eau  de  chlore. 

Le  brome  dissout  l'or;  l'iode  n'exerce  pas  d'action  sur  ce  raéhd. 

L’or  colore  les  veiTCs  en  ro.se. 

Ôn  em'ploie  l’or  tri.-s  divisé  pour  décorer  le  verre  ou  la  porcelaine  : 
pour  obtimir  l’or  en  poudre  on  jamt  le  précipiter  de  sa  dissolution  |)ar 
du  sulfate  de  protoxide  de  fer,  ou  bien  broyer  avec  du  miel  de  l'or  ré-duit 
en  feuilles.  L’or  préparé  par  cette  dernière  méthode  est  ordinairement 
placé  dans  des  coquilles  en  couches  minces. 

L’or  à [S'ùllt  c'est-à-dire  chimiquement  pur,  |X!Ut  être  obtenu  par  la 
méthode  suivante,  que  l’on  doit  à M.  Levol  ; on  dissout  une  pièce  d'or 
dans  une  eau  régale  faite  avei!  une  partie  d’acide  azotiipie  à 2()’  de  l’a- 
n'omètre  et  h p.  d’acide  chlorhydrique  du  connnerce.  On  tiltrc  la  li- 
queur, pour  la  si'parer  du  chlorure  d’argent,  et  l’on  y ajoute  un  excès  de 
protiK'hlorure  d’antimoine  dissous  dans  un  mélange  d’eau  et  d’acide 
chlorhydrique.  L’or  si;  précipite  au  bout  de  quelques  heures  , surtout  en 
chaulTant  légèrement  la  liqueur,  sous  la  forme  de  jietites  lames  cohérentes 
qui  se  rassemblent  rapidement.  On  le  lave  d'abord  avec  de  l’acide  chlor- 
hydrique, puis  avec  de  l'eau  distillée  et  on  le  fond  dans  un  creuset  de  terre 
avec  une  petite  quantité  de  nitre  et  de  borax. 

L’or  forme  avec  l’oxigène  un  irrotoxide  AiéO  et  un  peroxide  Au^O’.  Ce 
IMToxide  fonctionne  comme  un  véritable  acide  ; on  lui  donne  ordinairjv 
mont  le  nom  d'acide  aitriquc. 

D’après  quelques  chimisU?s,  il  existerait  un  oxide  d’or  intermédiaire, 
Au’O. 

l>nOTO.\IDE  d’or.  Au’O. 

Li!  protoxide  d’or  a été  découvi'rt  par  .^1.  Berzélius  et  étudié-  ré-cem- 
ment  pur  M.  Figuier. 

G't  oxide  seprési'iite  en  poudre  brune  ou  d’un  violet  foncé,  insoluble, 
inaltérable  à la  lumière  et  inattaquable  par  les  oxacidc-s  les  plus  puissaïUs. 
Dessi'ichéà  lüO*,  le  pnitoxide  d’or  i-st  d’un  violet  bleuâtre  ; à 250’,  il  se 
dt-conqHjse  en  oxigène  et  en  or.  Il  forme  avec  l’acide  chlorbydrique  du 
lx;rchlorure  d’or  et  un  dépét  d’or  métallique,  avec  les  acides  brondiy- 
driipie  et  iodhydrique  un  protobromure  et  un  proto-iodure  d’une  couleur 
brune  foucé-e.  Las  alcalis  caustiques  dissolvent  le  protoxide  d’or,  mais 
seulement  au  moment  de  sa  (irécipitation  ; cet  oxide  fonne  avec  l’ammo- 
niaque un  compo.sé  fulminant. 

Le  protoxide  d’or  peut  être  obtenu  en  di-composanl  le  protoclilortire 
d’or  par  une  dissolution  étendue  de  potasse;  il  se  dépose  en  poudre  d’un 
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violet  fonc»! , mais  une  partie  du  protoxide  reste  en  dissolution  dans  l'al- 
cali «lu’il  colore  eu  jaune.  Ou  le  pr/xipitc  de  cette  dissolution  alcaline 
sous  forme  d'une  gelée  d’un  violet  foncé,  en  saturant  incomplètement  la 
liqueur  par  l’acide  azotique. 

On  prépare  aussi  le  protoxide  d’or  en  versant  une  di^olution  d’azo- 
tate de  protoxide  de  mercure  dans  une  dissolution  étendue  et  neutre  de 
perchlorure  d’or  employée  en  léger  excès  ; le  mélange  porté  a l’ébullition 
laisse  déposer  du  protoxide  d’or  (M.  Figuier.) 

ACIDE  ACKIQUE.  Au’O^ 

L’acide  aurique  hydraté  se  pnisente  avec  une  couU;ur  tantôt  brune , 
tantôt  jaune  pâle.  Il  est  insoluble  dans  l’eau  ; la  lumière  le  réduit  assez 
rapidement.  Il  .se  décompose  vers  2èâ’’  en  or  et  en  oxigèiie.  L’hydrogène 
ne  le  réduit  qu’à  l’aide  d’une  légère  chaleur.  L<î  charbon  et  l’oxide  de  car- 
bone le  ramènent  rapidement  à l’état  métallique  ; l’alcool  bouillant  le 
décompose  et  en  sépare  fie  l’or. 

I^es  acides  azotique  , sulfurique,  àcétiquc , ne  le  dissolvent  qu’en  petite 
(|uantité  ; l’eau  le  précipite  de  ces  dissolutions.  Pres<]uc  tous  les  acides 
organiques  le  réduisent  à l’état  métallique;  l’acide  oxalique  opère  cette 
réduction  très  facilement,  en  sechangeanten  acide  carbonique.  Les  acides 
elilorbydr’n^ue  , iodhydrique , dissolvent  l’acide  aurique  et  forment  du 
chlorure  ou  de  riodure  d’or. 

L’acide  aurique  hydraté  se  dissout  dans  la  potasse  et  la  soude  et  pro- 
duit des  aurates  qui  peuvent  cristalliser. 

L’ammoniaque  forme  avec  l’acide  aurique  un  composé  fulminant. 

On  prépare , d’après  Pelletier,  l’acide  auri(|ue  en  précipitant  le  chlorure 
d’or  par  la  magnésie  ou  l’oxide  de  zinc  ; il  se  forme  des  aurates  de  ma- 
giit-sie  et  de  zinc  qui  sont  insolubles  ; ces  sels , traités  à froid  pjir  l’acide 
nzotii|ue  étendu  , sont  décomposés  et  donnent  de  l’acide  aurifjm!. 

D'après  M.  Figuier,  on  obtient  facilement  l’acide  auritjuc  par  le  pro- 
cédé suivant  ; on  dissout  le  perchlorure  d’ordims  l’eau,  on  le  sature  aussi 
exuetement  (]ue  jiossible  par  lu  carbonate  de  soude  et  on  maintient  la 
liqueur  à l’ébullition  pendant  uue  demi-heure.  La  plus  grande  partie  de 
l’or  se  st'pare  à l’état  d’acide  aurique , d’une  couleur  d’un  brun  foncé  ; 
l’autre  partie  reste  dans  la  liqueur.  En  ajoutautà  la  dissolution  une  nou- 
velle quantité  de  carbonate  do  soude , cl  en  la  saturant  exactement  par 
l’acide  sulfurique;  on  en  sépare  pur  l’ébullition  le  reste  de  l’acide  auri<|ue 
sous  forme  d’un  précipité  jaune  clair.  M.  Figuier  considère  l’acide  au- 
rique ainsi  obtenu  comme  un  hydrate  ayant  pour  formule  : .\u’’ü’,lüHO; 
le  précipité  brun  foncé  aurait  pour  composition  : Au’(P,8llO. 

On  peut  encore  préparer  l’acide  aurique  eu  faisant  bouillir  pendant 
quelijues  minutes  le  glilorurc  d’or  avec  un  excès  de  potasse,  et  eu  préci- 
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pilant  ensuite  l’aurate  de  potasse  par  un  excès  d'acide  acétique.  On  ob- 
tient ainsi  de  l’acide  auriqne  hydraté  et  (Mufaitemcnt  pur,  qui  se  dissout 
il  froid  dans  la  |K)tasse  , et  forme , par  une  évajioralion  dans  le  vide,  un 
aurate  tle  potassi‘  cristal list'-. 

L'aurate  de  potasse  ainsi  pn-paié  se  pn-sente  en  cristaux  mamelonnés 
jaunes  ; il  contient  de  l’eau  de  cristallisation  ; quand  on  le  chauffe  légè- 
rement, il  se  décompose  en  dégageant  de  l’oxigène,  et  laisse  un  mélange 
de  potasse  et  il'or  métallique  (Freiny). 

Les  aurales  de  potass<u‘t  de  soude  sont  solubles  dans  l’eau  ; leur  disso- 
lution est  d’un  jaune  brun;  ces  sels  sont  décomposés  par  les  acides,  et 
donnent  un  précipité  jaune  d’acide  aurique  hydraté.  ’ 

I.es  aurales  de  magnésie,  de  zinc,  etc.,  stmt  insolubles  dans  l’eau,  et 
peuvent  être  préi>arés  par  double  décomiiosition. 

OXIDE  d’or  intermédiaire. 

Quelques  chimistis  admettent  l’existence  d’un  oxide  d’or  intermédiaire 
entre  le  protoxide  d’or  et  l’acide  aurique. 

Cc‘l  oxide  aurait  pour  formule  AuW,  et  prendniit  naissance  par  la 
réaction  du  proto-chlorure  d’étain  ou  de  certaines  matières  organiques 
sur  le  perchlorure  d’or. 

M.  Figuier  a aussi  annoncé  l’existence  d’un  acide  plusoxigéné  que  l’a- 
cide aurique. 

Ces  deux  degrés  d’oxidalion  sont  |)eu  connus , et  leur  étude  réclame 
un  nouvel  examen. 

0R  FULMINANT. 

On  connaît  deux  espèces  d’or  fulminant;  l’une  contient  du  chlore,  l’au- 
tre n’en  contient  pas. 

Or  faimluaul  ne  cooienaat  pas  de  ckiore. 

Lorsqu'on  fait  digérer  de  l'acide  aurique  avec  de  l’ammoniaque,  on  ob- 
tient  un  corps  d’une  couleur  grise  qui  détone,  par  le  choc , jiar  le  frotte- 
ment, sous  l’influence  d’une  faible  chaleur , et  souvent  même  spontané- 
ment; toutefois  ce  corps  peut  être  décomposé  sans  détonation,  lorsqu’on 
le  chauffe  avec  20  ou  30  fois  son  poids  de  sulfate  de  i>otnsse,  d’oxide  de 
cuivre  ou  de  massicot. 

D’après  les  analyses  de  M.  Dumas,  ce  corps  pourrait  être  représenté 
par  les  deux  formules  suivantes  : (AzH’)*,AuW,HO  = .\zH*,.\u’Az,IiHO. 

Or  ralmlaaoi  cooicnanl  du  chlore. 

Lorsqu’on  fait  digérer  du  chlorure  d’or  avec  un  excès  d’ammoniaque, 
ou  obtient  uu  corps  jaune,  fulminant  comme  le  précédent.  Ce  corps , 
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d’après  M.  Dumas,  coutieiidrait  73,0  d'or,  U,S  de  dilom,  9,8  d’azote, 
2,2  d’hydrogène  et  10,5  d’oxigène. 

Cet  or  fulminant,  traité  par  un  mélange  d’ammoniaque  et  de  potasse 
caustique,  laisse  un  résidu  identique  avec  le  précipité  fulminant  préparé 
avec  l’acide  aurique  et  l’ammoniaque. 

rOURPBE  DE  CASSIUS. 

On  donne  le  nom  de  pourpre  de  Casiius  au  corps  d’un  rouge  pourpre 
que  l'on  obtient  en  précipitant  du  chlorui-e  d’or  par  un  mélange  de 
protoclilorure  et  de  bicblorurc  d’étain. 

Le  pourpre  de  Cassius  a été  soumis  à un  très  grand  nombre  de  recher- 
ches , et  cependant  sa  véritable  nature  n’est  peut-être  pas  encore  bien 
connue. 

Proust  le  considérait  comme  un  mélange  d'or  et  d’étain  métallique. 

D'après  M.  Buisson,  le  pourpre  de  Cassius  ne  serait  qu’un  mélange  en 
proportions  variables  d’acide  stannique  et  d’or  métallique  dans  un  grand 
état  de  division. 

M.  Berzélius  a longtemps  considéré  le  pourpre  de  Cassius  comme  un 
mélange  variable  d’or,  d'étain,  d'acide  stannique,  et  d’une  combinaison 
de  protüxide  d’étain  avec  un  oxide  d’or  intermédiaire,  AuH)*,  inconnu  à 
l'état  de  liberté;  mais  M.  Berzélius  admet  aujourd'hui,  d’après  les  ex- 
périences récentes  de  M.  Figuier,  que  le  pourpre  de  Cassius  a pour  for- 
mule : (Au»0,Su0’),(Sn0,Sn0’),ùH0. 

Cette  composition,  vérifiée  récemment  par  M.  Barrai,  rend  compte,  en 
effet,  des  principales  réactions  du  pourpre  de  Cassius.  Ainsi  la  chaleur  le 
décompose,  en  dégage  de  l'eau,  et  produit  un  mélange  intime  de  2 équi- 
valents d’or  et  de  3 équivalents  d’acide  stannique. 

Le  pourpre  de  Cassius  ne  cède  de  l’or  au  mercure  qu’autant  qu’il  est 
impur;  il  ne  parait  donc  pas  contenir  d’or  à l’état  métallique. 

Traité  par  l’acide  chlorliydrique , il  ne  dégage  pas  de  chlore,  et  laisse 
un  résidu  d’or  mélé  à du  perchlorure  d’étain. 

Il  se  dissout  dans  l’ammoniaque  lorsqu’il  est  humide  ; cette  dissolu- 
tion se  décompose  lentement  à la  lumière , devient  d’abord  bleue , puis 
incolore,  et  laisse  précipiter  de  l’or  métallique,  tandis  que  l’acide  stan- 
nique reste  en  dissolution  dans  l’ammoniaque. 

Le  pourpre  de  Cassius  est  insoluble  dans  les  dissolutions  de  potasse  et 
de  soude  caustiques;  il  se  dissout  dans  le  verre  fondu  en  le  colorant  en 
rose  ou  en  rouge  rubis  plus  ou  moins  foncé. 

D’après  M.  Figuier,  pour  obtenir  le  pourpre  de  Cassius  pur,  on  doit 
suivre  une  méthode  indiquée  par  Pelletier. 

On  dissout  20  grammes  d’or  dans  100  grammes  d’eau  régale  faite  avec 
20  parties  d’acide  azotique  et  80  parties  d’acide  chlorhydrique  du  com- 
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inerce  ; un  évapore  la  dissolution  jusqu’à  siccilé  au  bain-marie.  Le  ré- 
sidu est  repris  par  l’eau,  et  la  dissolution  filtrée,  mêlée  à 7 ou  8 décilitres 
d’eau,  est  mise  en  contact  avec  de  la  grenaille  d’étain  ; elle  se  trouble  et 
brunit  au  bout  de  quelques  minutes , en  laissant  déposer  du  (xnirpre.  Il 
ne  reste  plus  qu’à  le  laver  et  à le  dessécher  à une  douce  chaleur. 


!.«  pourpre  ainsi  obtenu  contient  : 

Adde  slanniqup.  . . 

33,7A6 

l’roloxide  d'élain.  . , 

là,6iS 

Drotoxide  d'or.  . . . 

4à,772 

K.'ill 

7,874 

100,000 

[jg  protoxide  d’or,  traité  à chaud  pur  le  stunnute  de  |Kttn.sse,  donne  un 
pourpre  identique  avec  le  précédent  par  sa  conqxrsition  et  ses  propriétés. 

D’après  M.  Figuier,  le  pourpre  pn-paré  avec  le  chlorure  d’or  et  les 
dissolutions  d’étain,  contient  de  l’acide  stannique  libre;  ou  jK'ut  faci- 
lement le  purifier  en  le  faisant  bouillir  pendant  (pielques  minutes  avec 
une  di.ssolution  de  potasse  caustique. 

Le  précipité  que  l’on  obtient  en  traitant  du  ix;rcblorure  d’or  par  du 
protochlorure  d’étain , est  toujours  brun.  Pour  préparer  un  beau  pré- 
cipité pourpre,  on  doit  décomposer  du  chlorure  d’or  par  dis  mélanges  de 
prolocblorure  et  de  pereblorure  d’ébiin. 

Les  proportions  .suivantes,  que  l’on  doit  à M.  Buisson,  donnent  un  beau 
pourpre  de  Cassius.  Ou  fait  dissoudre  1 partie  d’étain  en  grenaille  dans 
l’acide  chlorhydrique;  ou  dissout  d’un  autre  cété  2 parties  d'étain  dans 
une  eau  régale  conqwsée  de  3 partiis  d’acide  azotique  et  1 partie  d'a- 
cide chlorhydrique.  Ou  attnijue  7 parties  d’or  par  une  eau  régale  com- 
posée de  1 partie  d’acide  azotique  v.t  de  6 parties  d’acide  chlorhydrique. 
On  étend  cette  dissolution  de  3 litres  1/2  d’eau,  on  y mêle  le  deutoclilo- 
rure  d’étain,  et  on  y ajoute  le  protochlorure  d'étaiii  goutte  à goutte  jus- 
()u’à  ce  que  le  pri'cipité  soit  d’un  beau  pourpre  ; un  excès  de  proto- 
chhrrure  le  brunit , et  un  excès  de  dcutochlorurc  le  rend  violet. 

D’après  MM.  Gay-Lussac  et  Mercadieu , en  traitant  par  l’acide  azotique 
im  alliage  d’or,  d’étain  et  de  ziitc  ou  d’ai'geiit,  on  obtient  un  résidu 
brun  , insoluble  , rjui  présente  la  plus  grande  analogie  avec  le  pourpre 
de  Cassius,  mais  qui  ir’est  pas  .soluble  dans  l’ammoniaque. 

Le  jxmrpre  de  Cassius  est  employé  pour  coloi-er  les  verres,  les  cristaitx 
et  la  porcelaine  en  rose. 

C.AII.VCTÈIIES  DES  DISSOLIITIOIXS  D’OH, 

Ia>s  différents  réactifs  formeirt  les  pré>cipités  suivants  dans  les  dissolu- 
tions d’or,  et  particulièrement  dans  le  perchlorure  d’oi',  qui  est  la  disso- 
lution la  plus  employé'e. 
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Potasse.  — Il  ne  se  forme  pus  de  précipité  quand  lu  (xitassc  est  en 
grand  excès. 

Ammoniaque.  — Précipité  jaune  d’or  fulminant. 

Carbonate  de  potasse.  — Pas  de  précipité. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — Précipité  jaune  d’or  fulminant,  accompa- 
gné d'un  dégagement  d’acide  carbonique. 

Aeide  oxalique.  — Coloration  noire  ; lorsqu’on  opère  à chaud  la  réduc- 
tion du  sel  d’or  est  instantanée  ; il  se  dégage  de  l’acide  carbonique. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — Coloration  d’un  vert  émeraude. 

Azotate  de  protoxide  de  mercure.  — Précipité  noir. 

Sulfate  de  protoxide  de  fer.  — D’abord  coloration  lorsque  les  dissolu- 
tions de  chlorure  d'or  sont  très  étendues,  et  ensuite  précipité  d’or  qui 
prend  de  l’éclat  par  la  pression. 

Protochlorure  d'étain.  — Précipité  brun,  de  teinte  variable. 

Protochlorure  d'antimoine.  — Précipité  jaune,  brillant,  d’or  métal- 
lique. 

lodtire  de  po/oMium.  — Coloration  noire,  et  ensuite  précipité  jaune- 
verdàtre  d’iodure  d’or. 

Tannin.  — Précipité  noir  <i’or  métallique,  devenant  jaune  par  la 
chaleur. 

Sulflujdrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir  .soluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Acide  sul /hydrique.  — Piécipité  noir  se  formant  même  dans  les  diss4i- 
liitioiis  très  acides. 

Acides  hypophosphoreux , phosphoreux  et  acide  sulfureux.  — Réduction 
(lu  sel  d’or;  la  liqueur  devient  bleue  lors((u'ellc  ne  contient  (|u’uue  faible 
])ru|K>rtioM  d’or,  et  laisse  précipiter  l'or  quand  on  la  porte  à l’ébullition. 

Xine.  — Piécipité  brun  d’or  lnétalliqut^ 

L(»  sels  d’or  sont  réduits  par  un  grand  nombre  de  corps  organiques , 
surtout  en  présence  d'un  excès  de  |)otasse. 

Ils  tachent  la  peau  en  rost;.  Leur  réaction  est  toujours  acide;  ils  se 
décomposent  toussons  l’influence  d’une  chaleur  rouge,  et  laisnmt  de  l’ur 
inétallique. 

rROTOCHLonunE  d’ob.  Au*C1. 

Le  prutochiurure  d’or  est  d'un  jaune  pâle;  insoluble  dans  l’eau.  Il  est 
très  peu  permanent;  une  faible  chaleur  le  déconi|H)se  un  or  métallique 
et  en  perchlorure. 

La  lumière  lui  fait  éprouver  la  même  décomposition.  Les  alcalis  en 
précipitent  du  protoxide  d’or.  - 

On  prépare  le  protochlorure  d’or  en  soumettant  à une  température 
(le  20U"  environ  le  perchlorure  d'or  qui  dans  ce  cas  d('‘gage  du  chlore 
et  se  transforme  en  protochlorure. 
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PEBCULOBURE  d’OB.  Au*C1*. 

Le  perchlorure  d’or  est  d’un  rouge  brun , déliquescent,  difficilement 
cristaliisable  ; il  est  très  soluble  dans  l’eau  et  dans  l’alcool , sa  dissolu- 
tion est  d’un  jaune  tri-s  foncé. 

Il  se  décoinpost;  sous  l'inlluence  de  la  lumière  en  clilore  et  en  proto- 
chlorure  : la  chaleur  le  dédouble  en  chlore  et  en  protochlorure , ou  eh 
chiure  et  or  métallique , lorsque  la  température  est  élevée. 

Uuand  on  agite  sa  dissolution  avec  de  l’étlier , il  se  forme  deux  cou- 
ches bien  traiicluies  ; l’une,  supérieure,  fortement  colorée  en  jaune,  est  de 
l’éther  tenant  en  dissolution  le  sel  d’or , tandis  que  celle  qui  est  en  des- 
sous est  incolore  et  ne  contient  que  de  l’eau  chargée  d’acide  chlor- 
hydrique. 

La  dissolution  du  chlorure  d’or  dans  l’éther  était  autrefois  employée 
en  médecine  ; on  lui  donnait  le  nom  d’or  potable  et  elle  seiv-ait  quelque- 
fois à dorer  l’acier.  Cette  liqueur  se  décompose  spontanément  et  laisse 
déposer  à la  longue  de  l’or  métallique. 

I.,es  acides  acétique,  citrique,  tartrique,  ne  réduisent  pas  le  chlorure 
d’or;  l’acide  oxalique  opère  au  contraire  sa  réduction;  les  oxalates  al- 
calins le  réduisent  aussi  facilement.  Cette  propriété  a été  mise  à profit 
dans  l’analyse  pour  séparer  l’or  de  quelques  métaux. 

laî  chlorure  d’or  se  combine  à l’acide  chloriiydriquc  pour  former  un 
chlorhydrate  de  chlorure  d'or.  Ce  corps  est  très  soluble  dans  l’eau , il 
cristallise  en  prismes  allongés  d'un  jaune  d’or,  et  se  décompose  par  la 
chaleur,  selon  la  température  à laquelle  il  a été  soumis , en  laissant  pour 
résidu  du  perchlorure,  du  protochlorure  d’or,  ou  de  l’or  métallique. 

La  potasse  et  la  soude  caustiques  décomposent  le  chlorure  d’or,  et  le 
transforment  en  aurate  de  potasse  et  en  chlorure  de  potassium.  Les 
acides,  et  principalement  l’acide  acétique,  ]>récipitent  l’acide  aurique  de 
cette  dissolution. 

Les  carbonates  alcalins  réagissent  comme  les  alcalis  sur  le  clilo- 
rure  d’or. 

L’ammoniaque  produit  dans  sa  dissolution  un  précipité  jaune  d’or  ful- 
minant. 

Le  perchlorure  d’or  traité  par  l’azotate  d’argent  forme  du  chlorure 
d’argent  et  de  l’acide  aurique  qui  se  {irécipitent;  la  liqueur  contient  de 
l’acide  azotique  libre.  Cette  expérience  démontre  que  l’acide  aurique  n’a 
pas  d’affinité  pour  les  acides , et  qu’on  doit  le  considérer  comme  un  acide 
métallique,  puisqu’il  reste  à l’état  de  liberté  dans  une  lii|ueur  qui  con- 
tient de  l’acide  azotique. 

L’or  est  précipité  de  sa  dissolution  dans  l’eau  régale  avec  des  couleurs 
différentes  par  un  grand  nombre  <le  corps,  tels  que  l’hydrogène,  l’oxide 
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(le  carbone , le  cliarbon , le  pliospliorc , le  deutoxide  d’azote , presque 
toutes  les  substances  végétales  et  animales,  la  plupart  des  métaux,  les 
acides  sulfureux  , phosphoreux , les  sulfites , les  phosphites , les  sels  de 
protoxide  de  mercure , et  les  sels  de  protoxide  de  fer. 

Le  chlorure  d’or  est  précipité  en  noir  par  l’acide  sulfhydrique  et  les 
sulfhydrates  solubles. 

L’hydrogène  phosphoré  communique  d’abord  au  chlorure  d'or  une 
teinte  pourpre , précipite  ensuite  l’or  à l’état  métallique , et  forme  du 
phosphure  d’or  lorsqu’il  est  employé  en  excès. 

Le  chlorure  d’or  jouit  de  la  propriété  de  se  combiner  avec  la  plupart 
des  chlorures  alcalins  , terreux  et  métalliques  pour  former  des  chloro- 
sels.  Ces  sels  doubles,  dans  lesquels  le  perchlorurc  d’or  remplit  le  rdlc 
d’acide , et  l’autre  chlorure  le  réle  de  base,  cristallisent  en  général  avec 
facilite  et  sont  beaucoup  plus  stables  que  le  perchlorure  d’or. 

Le  chlorure  d’or  et  de  potassium  (chloro-aurate  de  potassium)  a pour 
formule  KCI,Au*CP,5HO  ; il  cristallise  en  prismes  quadrangulaires  al- 
longés, ou  eh  tables  hexagonales  d’une  couleur  jaune.  Il  s’efilcurit  à 
l’air  et  se  transforme  par  une  douce  chaleur  en  une  combinaison  de 
chlorure  de  potassium  et  de  protochlorure  d’or  ; pendant  cette  décom- 
position il  SC  dégage  du  chlore. 

Le  chlorure  d’or  et  de  sodium  (chloro-aurate  de  sodium]  a pour  for- 
mule NaCl,AuKlP,6U0;  il  est  jaune  et  cristallise  en  prismes  quadran- 
gulaires allongés,  inaltérables  à l’air  ; ce  sel  double  est  employé  dans  le 
traitement  des  maladies  vénériennes. 

On  connaît  encore  des  chloro-auratcs  de  barium,  de  calcium,  de 
magnésium,  de  manganèse,  de  cobalt,  de  nickel,  de  zinc,  de  cad- 
mium , etc. 

On  prépare  le  chlorure  d’or  en  attaquant  l’or  par  l’eau  régale,  et  en 
évaporant  la  liqueur  de  manière  à chasser  l’excès  d’acide  sans  décompo- 
ser le  chlorure. 

PEBBROHURE  D’OB. 

Le  perbromure  d'or  correspond  au  perchlorure  ; sa  formule  est  Au’Br>. 
Il  est  d’un  gris  noirfttre  ; il  se  dissout  dans  l’eau  et  cristallise  assez  faci- 
lement. 

lODURES  d’ob. 

D’après  M.  Fordos,  il  existe  deux  iodures  d’or:  un  proto-iodure, 
Au>l,  et  un  periodure,  Au»D.  Le  proto-iodure  seul  a été  isolé  ; ce  corps 
avait  été  obtenu  impur  par  Pelletier;  il  a été  étudié  avec  soin  par 
M.  Fordos. 

Le  proto-iodure  d’or  n’est  pas  cristallisable  ; ou  le  connaît  sous  forme 
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d’um;  poudre  d’un  jaune  citron.  ChauRi^  à l'iU*,  il  æ décompoae  san& 
se  volatiliser;  il  est  insoluble  dans  l'eau , l’alcool  et  l’éther;  mais  ces 
deux  derniers  liquides  le  décomposent.  Traité  |mr  les  iodures  solubles  , 
il  se  transforme  en  periodure  qui  reste  dans  la  liqueur , et  les  2/S  de  l'or 
se  séparent. 

Pour  préparer  le  proto-iodure  d'or,  on  j)récipite  le  chlorure  d’or  par 
l’iodure  de  |H)tassium.  Il  est  important  de  ne  pas  employer  un  excès  d’io- 
dure  alcalin  , qui  le  décomposerait  ; on  lave  avec  de  l'eau  distillée  le  pré- 
cipité qui  est  formé  d’iode  et  d’iodure  d’or  ; on  le  jette  sur  un  fdlre,  et  l'on 
étale  le  lillre  dans  une  étuve  lé^rement  chaulTéo  ; l'iode  se  dégage  et 
l'iodurc  d’or  reste  à l’état  de  pureté. 

CVANiüiES  d’uii. 

Le  cyanogène  forme  avec  l’or  deux  composés  correspondant  par  leur 
composition  au  protochlorure  et  au  perchlorure  d’or.  Ces  cyanures  ont 
une  grande  tendance!  à se  combiiur  avec  d’autres  cyanures,  et  particu- 
lièrement avec  les  cyanures  des  métaux  alcalins  et  terreux,  ainsi  qu’avec 
le  cyanhydratc  d'ammoniaque. 

t'ROTOCYANURE  d’oR.  AuHi). 

Lorsqu’on  dissout  à chaud  dans  le  cyanure  de  imtassiiini  l’or  fulmi- 
nant préparé  en  précipitant  le  perchlorure  d’or  par  l’ammoniaque,  il 
se  dépose  par  le  refroidissement  de  longs  cristaux  prismatiques  qui  ont 
pour  formule  : (KCy),(Au*Cy).  Ces  cristaux  mêlés  à l’acide  chlorhy- 
drique s’y  dissolvent,  et  la  liqueur,  évaporée  à siccité  au  bain-marie, 
dégage  de  l’acide  cyanhydrique;  le  résidu,  repris  par  l’eau,  laisse  une 
poudre  jaune  insoluble,  qui  est  le  protocyanure  d’or  (Au*Cy).  Ce  cyanure 
doit  être  lavé  et  desséché  à l’abri  de  la  lumière.  Il  est  insipide  ; on  le  con- 
naît à l’état  amorphe  ou  en  petites  lames  jaunes  hexagonales  ; sous  l’in- 
fluence de  la  chaleur,  il  se  décompose  en  cyanogène  et  en  un  résidu  d’or 
métallique. 

Le  protocyanure  d’or  n’est  pas  altéré  par  les  acides  les  plus  puissants  : 
les  alcalis  l’attaquent  diflicilemeiil , et  le  dédoublent  en  or  et  en  protocya- 
nures doubles , ayant  pour  bases  l’or  et  les  métaux  alcalins. 

PERCYANURE  d’or.  Au*Cy*,6HO. 

On  obtient  le  percyanure  d’or  en  traitant  par  l’acide  chlorhydrique  un 
léger  excès  de  percyanure  double  d’or  et  d’argent.  La  dissolution  évaporée 
dans  le  vide  est  reprise  par  l’eeu  et  filtrée  ; on  la  concentre  k une  douce 
température  , et  elle  laisse  déposer  le  percyanure  d’or  en  cristaux  inco- 
lores. 
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On  préparo  encore  le  percyanure  d’or  en  décoiupoBant  par  l’acide  hy- 
drofluosilicique  le  cyanure  double  d’or  et  de  potassium  : (Au’Cy’),(KCy). 

Pour  produire  ce  dernier  comiroeé , on  verse  peu  à peu  10  parties  de 
perchlorure  d’or,  aussi  neutre  que  possible,  dans  une  dissolution  aqueuse 
concentrée  et  chaude  de  13  p.  de  cyanure  de  potassium.  Les  liqueurs  se 
décolorent  aussitôt , et  laissent  déposer  en  se  refroidissant  de  grandes 
tables  ini»lores  que  l’on  puriHe  par  une  seconde  cristallisation.  Ces 
cristaux  ont  pour  formule  : (Au^y^),(KCy).  Ils  sont  efllorescents  et 
très  solubles  dans  l’eau.  A une  température  modérée,  ils  laissent  dégager 
du  cyanogène,  et  donnent  une  combinaison  de  cyanure  de  potassium  et 
<le  protocyanure  d’or  : (KCy),(Au’Cy). 

Le  percyanure  d’or  s’unit  au  cyanure  d’argent  et  au  cyanhydrate  d’am- 
moniaque. Ce  dernier  composé , (AzH»,HCy),(Au*Cy*),2HO , ressemble 
beaucopp  au  sel  de  potasse  correspondant. 

sui.kubes  d’or.  Au*S  — Au*S*. 

Ces  sulfures  correspondent  par  leur  composition  au  protoxide  d’or  et 
à l’acide  aurique. 

Le  protosulfure  Au>8  peut  être  obtenu  en  faisant  arriver  de  l’hydro- 
gène sulfuré  dans  une  dissolution  bouillante  de  perchlorure  d’or.  Il  se 
produit  de  l’acide  sulfurique,  de  l’acide  chlorhydrique,  de  l’eau,  et  du 
protosulfure  d’or  qui  se  précipite  en  poudre  d’un  brun  foncé. 

On  prépare  le  persulfurc  en  faisant  passer  l’hydrogène  sulfuré  dans 
une  dissolution  étendue  et  froide  de  perchlorure  d’or. 

Le  persulfure  d’or  est  un  véritable  mlfacide.  Il  se  combine  facilement 
avec  un  grand  nombre  d’autres  sulfures.  Il  se  dissout  dans  las  sulfures 
alcalins,  et  chasse  l’acide  sulfhydrique  des  sulfhydrates  de  sulfure. 

Hyposui.mE  d’or  et  de  soede. 

Le  protoxide^d’or  forme  avec  l’acide  hyposulfureux  et  l’hyposulfite  de 
soude,  un  sel  double,  dont  la  découverte  est  duc  à MM.  Gélisct  Fordos. 

■Ce  sel  a pour  formule  ; (Auî0,S20*),{Na0,SH)’)3,6H0. 

On  le  prépare  en  mêlant  des  dissolutions  peu  étendues  du  cldoiurc 
d’or  et  d’hyposullite  de  soude , et  en  précipitant  la  liqueur  par  l’alcool. 

Ce  sel  est  purifié  par  des  dissolutions  dans  l’eau  et  des  précipitations 
successives  par  l’alcool. 

Lorsqu’il  est  pur,  il  est  blanc  et  cristallise  en  aiguilles  fines.  L'alcool 
n’en  dissout  qu’une  faible  proportion  ; il  est , au  contraire , excessivement 
soluble  dans  l’eau  ; sa  saveur  est  suci'ée. 

Il  est  décomposé  par  la  chaleur,  et  laisse  i>uur  résidu  de  l’or  métallique 
et  du  sulfate  de  soude. 
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Lorsqu'on  le  traite  par  i'acidc  azotique , il  est  également  décomposé  : 
la  réaction  est  très  vive , et  il  se  dépose  de  l’or. 

L’hydrogène  sulfuré  et  les  sulfures  forment  dans  sa  dissolution  un 
précipité  noirâtre. 

Il  absorbe  l’iode  comme  les  hyposulfites  ordinaires. 

Le  sulfate  de  fer,  le  chlorure  d'étain  et  l’acide  oxalique  ne  peuvent  in- 
diquer dans  ce  sel  la  présence  de  l’or.  Non  seulement  les  propriétés  de 
ce  métal  sont  masquées , mais  quelques  uns  des  caractères  de  l’acide 
hyposulfurcux  se  trouvent  également  dissimulés.  Ainsi , l’acide  chlorhy- 
drique , l’acide  sulfurique  et  les  acides  végétaux  , peuvent  être  ajoutés  à 
sa  dissolution  sans  déterminer  de  dépdt  de  soufre  et  de  dégagement  d’a- 
cide sulfureux.  Lorsqu’on  traite  sa  dissolution  par  le  chlorure  de  ba- 
rium, il  se  forme  un  précipité  gélatineux  correspondant  au  sel  de  soude, 
et  dans  lequel  l'étiuivalcnt  d'oxide  d’or  a été  conservé,  tandis  que  les  3 
équivalents  de  soude  se  trouvent  remplacés  par  des  quantités  équivalentes 
de  barite. 

En  traitant  ce  sel  de  barite  par  l’acide  sulfurique,  on  élimine  toute  la 
barite , et  l’on  obtient  l’hyposulfite  d’or  hydraté  qui  est  incristallisable , 
triis  acide  et  peu  altérable  à la  température  ordinaire. 

Les  dissolutions  des  métaux  des  dernières  sections  décomposent  l’hy- 
posulfitc  d’or  et  de  soude.  Le  chlorure  d’or  employé  en  excéiS  transforme 
tout  le  soufre  en  acide  sulfurique,  et  il  se  précipite  de  l’or  métallique. 

La  dissolution  de  ce  sel  sert  maintenant  pour  fixer  les  images  daguer- 
riennes;  on  fait  dissoudre  1 gramme  de  sel  de  MH.  Fordos  et  Gélis  dans 
1000  grammes  ou  1 litre  d'eau  distillé-e.  C’est  M.  Fizeauqui  a proposti 
le  premier  d’employer  le  mélange  de  chlorure  d’or  et  d’hyposulfitexie 
soude  pour  fixer  les  images  daguerriennes. 

Les  sulfites  alcalins  forment  en  réagissant  sur  l’auratc  de  potasse  , un 
corps  cristallin  qui  parait  avoir  une  certaine  analogie  avec  le  sel  de 
MM.  Fordos  et  Gélis  ; dans  ce  composé,  les  propriétés  génériques  des  sul- 
fites et  des  sels  d’or  se  trouvent  complètement  masquées  (Fremy). 

AI.UAGES  D’OB. 

L’or  se  combine  à presque  tous  les  métaux. 

Il  s’unit  directement  avec  le  manganèse,  le  fer,  le  zinc,  le  cobalt , le 
nickel,  l’étain,  l’antimoine,  le  bismuth,  etc. 

ALLIAGES  D’OB  BT  DK  CUIVBE. 

L’or  s’allie  en  toutes  proportions  avec  le  cuivre. 

Le  cuivre  rehausse  la  couleur  de  l’or,  augmente  sa  dureté,  le  rend  plus 
fusible,  mais  diminue  sa  malléabilité  et  sa  ductilité. 
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La  pesanteur  spécifique  des  alliages  d’or  et  de  cuivre  est  moindre  que 
celles  des  métaux  qui  les  composent. 

La  présence  d’une  quantité  infiniment  petitede  plomb  dans  les  alliages 
de  cuivre  et  d’or,  et  principalement  dans  les  alliages  monétaires,  les  rend 
très  cassants. 

Les  alliages  de  cuivre  et  d’or  étant  beaucoup  plus  fusibles  que  l'or,  et 
leur  fusibilité  augmentant  avec  la  proportion  du  cuivre , sont  employés 
])our  souder  l’or. 

La  soudure  connue  sous  le  nom  d’or  rougt  est  formée  de  5 parties  d’or 
et  d’une  partie  de  cuivre.  Quelquefois  on  ajoute  une  certaine  quantité 
d’argent  aux  alliages  de  cuivre  et  d’or  destinés  à la  soudure.  L’or  à 750 
millièmes  est  soudé  en  général  avec  un  alliage  composé  de  4 p.  d’or,  1 p. 
de  cuivre  et  1 p.  d’argent. 

L’or  étant  un  métal  peu  dur  ne  peut  être  employé  à l’état  de  pureté 
pour  fabriquer  les  monnaies , les  médailles  ou  les  bijoux.  Des  monnaies 
en  or  pur  se  déformeraient  rapidement , et  leur  empreinte  serait  peu 
durable.  On  durcit  l’or  en  y ajoutant  du  cuivre. 

Les  monnaies  d’or,  en  France , sont  au  titre  de  900  millièmes.  La  loi 
accorde  une  tolérance  de  2 millièmes,  soit  au-dessus,  soit  au-dessous  de 
ce  titre  moyen.  Ainsi,  les  monnaies  comprises  entre  898  et  902  millièmes, 
ont  un  titre  légal. 

Les  médailles  sont  plus  riches  en  or  que  les  monnaies  ; elles  contiennent 
916  millièmes  d’or  ; la  tolérance  est  de  2 millièmes  au-dessous  et  de  2 mil- 
lièmes au-dessus  de  ce  titre. 

Les  alliages  des  bijoux  d’or  sont  à des  titres  également  déterminés  par 
une  loi. 

Ces  titres  sont  au  nombre  de  trois.  Le  titre  le  plus  employé  est  celui  de 
750  millièmes;  la  tolérance  est  de  3 millièmes  au-dessous  : ainsi,  un 
bijou  à 747  millièmes  est  encore  au  titre  légal.  La  tolérance  est  sans 
limites  pour  un  titre  qui  serait  supérieur  à 750  millièmes. 

Les  deux  autres  titres  pour  les  bijoux  d’or  sont  ceux  de  840  et  de 
920  millièmes;  mais  ces  alliages  sont  peu  employés. 

Les  alliages  d’or  et  de  cuivre  se  ternissent  d’autant  plus  vite  à l’air  que 
leur  titre  est  plus  bas.  On  peut  les  rendre  brillants  en  les  passant  dans  de 
l’ammoniaque  caustique,  et  en  les  lavant  ensuite  à grande  eau. 

Pour  donner  de  l’éclat  aux  alliages  d’or,  on  les  soumet  à une  opération 
qu’on  appelle  mise  en  couleur.  Cette  opération  consiste  à déposer  à la 
surface  de  l’alliage  une  couche  mince  de  cuivre  métallique,  ou  à dis- 
soudre une  partie  du  cuivre  et  de  l’argent  contenus  dans  l’alliage , afin 
de  laisser  de  l’or  presque  pur  à la  surface. 
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AMALGAME  DOll. 

L’or  se  combine  très  racilement  au  mercure,  même  à la  tem|>érature  or- 
dinaire. Il  suffit  d'ex|H)ser  une  lame  d'or  à la  plus  faible  émanation  mer- 
curielle pour  la  blanchir.  Cette  propriété  sert  même  quelquefois  à recon- 
naître des  traces  de  mercure,  line  pièce  d’or  frottée  avec  du  mercuir 
devient  très  fragile  et  peut  se  briser  facilement  entre  les  doigts. 

Le  mercure  dissout  une  grande  quantité  d’or  sans  cesser  d’être  liquide. 
L’amalgame  est  d’un  blanc  d’argent  ; lorsqu’il  est  saturé  d’or,  il  devient 
légèrement  jaunâtre,  et  prend  alors  la  consistance  de  la  cire. 

L’amalgame  liquide  étant  passé  dans  une  |>eau  de  chamois,  laisse  fil- 
trer du  mercure  contenant  une  très  faible  proportion  d’or;  il  reste  dans 
la  p«‘au  un  amalgame  blanc,  de  consistance  pâteuse,  formé  d’environ 
2 p.  d’or  et  de  1 p.  de  mercure. 

L’or  en  écaillée,  nommé  souvent  poudre  d'or,  et  qu'on  emploie  dans  la 
peinture,  s’obtient  en  alliant  1 p.  d’or  à 8 p.  de  mercure,  et  en  séparant 
ensuite  ce  dernier  métal  par  la  distillation. 

Tous  les  amalgames  d’or  laissent  un  résidu  d’or  pur  lorsqu’on  les 
chauffe  nu  rouge  vif. 

ALLIAGES  D’on  ET  D’aRGENT. 

L’or  et  l’argent  peuvent  s’unir  en  toutes  proportions.  Les  alliages  d’or 
et  d’argent  abandonnés  à un  refroidissement  très  lent , éprouvent  une 
sorte  de  liquation. 

La  densité  de  ces  alliages  est  à peu  près  la  même  que  la  moyenne  des 
densités  des  métaux  qui  les  constituent. 

Les  alliages  d’or  et  d’argent  sont  plus  fusibles  que  l’or.  Un  alliage  qui 
contient  25  p.  100  d’or  fond  à 1120*. 

lis  sont  plus  durs  et  plus  élastiques  que  l’or  et  l’argent. 

Ces  alliages  sont  très  employés  par  les  orfèvres,  et  portent  le  nom  d'or 
jaune,  d’or  pâle,  d’or  vert,  d’é/ec/mm. 

L’or  vert,  qui  est  l’alliage  le  plus  employé,  est  formé  d’environ  70  par- 
ties d’or  et  30  p.  d’argent. 

L'êlectrwn  se  compose  de  ù parties  d’or  et  de  1 partie  d’argent. 

Le  vermeil  est  de  l’argent  doré. 

Il  existe  des  alliages  naturels  d’or  et  d’argent  qui  présentent  les  com- 
positions les  plus  diverses. 

Ces  composés  ont  été  surtout  analysés  par  MM.  BoussingaultetC.  Kose. 

ALLIAGES  d’or,  D’AROBNT  ET  DE  PLATIIVE. 

Ces  trois  métaux  peuvent  se  combiner  en  toutes  pro]>ortions. 

On  reconnaît  facilement  la  présence  du  platine  dans  ces  alliages  en 
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les  faisant  bouillir  avec  de  l’acide  azotique  qui,  à la  faveur  de  l’argent , 
dissout  1e  platine  eu  se  colorant  en  jaune. 

Une  très  faible  proportion  de  platine  suffit  pour  blanchir  l’or. 

on  , ARGRIST,  P.tl.LADinU. 

Ces  métaux  s’unissent  directement  et  en  toute  proiK>rtion.  L’nun>- 
jmudre  est  un  minerai  en  petits  grains  cristallins,  d’un  jaune  pâle,  formé, 
selon  M.  Berzélius,  de  0,8598  d’or,  de  0,0985  de  palladium,  et  de  0,0&17 
d’argent. 

Ues  minerais  aurifères  de  Congo -Socco,  au  Brésil,  et  de  plusieurs 
autres  points  de  l’Amérique  du  Sud , sont  formés  de  palladium , d’or, 
d’argent  et  d’un  peu  de  cuivre  et  de  fer. 

L’exploitation  de  ces  minerais  et  surtout  de  ceux  du  Brésil , a introduit 
dans  le  commerce,  et  particulièrement  en  Angleterre,  une  assez  grande 
quantité  de  palladium. 

On  traite  ces  minerais  par  l’acide  azoti(|ue , <pii  n’attaque  pas  l’or. 
L’argent  est  précipité  par  une  solution  de  sel  marin  ; on  met  dans  la  li- 
queur des  lames  de  zinc  qui  précipitent  le  cuivre  et  le  palladium.  Ces  deux 
métaux  sont  redissous  dans  l’eau  régale , et  la  dissolution  est  sursaturée 
par  l’ammoniaque  ; le  chlorure  ammoniacal  de  palladium  se  dépose  , 
tandis  que  le  cuivre  reste  dans  la  liqueur.  Le  sel  double  de  palladium  , 
chauffé  au  rouge , laisse  Véponge  de  patladiiem  qui  est  comprimée  avec  la 
presse  hydraulique  et  forgée  ensuite  comme  le  platine. 

Il  n’est  pas  rare  de  trouver  dans  le  commerce  des  lingots  d’argent 
contenant  quelques  millièmes  de  (Nilladium. 

ALI.IAGB  d’or,  d’argent  ET  DE  RIIODUiH. 

M.  André  del  Rio  a fait  connaitrc  un  minerai  formé  de  61,2  d'or, 
38,6  de  rhodium  et  0,2  d’argent. 

ANALYSE  DES  ALLIAGES  d’OR. 

La  détermination  approximative  du  titre  de  l’or  peut  être  faite  avec  la 
pierre  de  touche,  et  porte  le  nom  d’essai  au  touchau.  Cette  opération , 
. entre  des  mains  exercées,  donne  le  titre  d’un  alliage  d’or  à moins  d’un 
centième,  et  présente  l'avantage  de  ne  pas  altérer  les  pièces  dont  on 
veut  connaître  approximativement  le  titre. 

~ L’essai  au  touchau  nécessite  l’emploi  : 1”  de  la  pierre  de  touche  ; 2‘  des 
touchaux  ; S*  de  Vaeide  pour  les  touchaux. 

La  pierre  qui  sert  pour  les  essais  au  touchau  est  connue  sous  le  nom 
«te  contienne  éi/dienne,  ou  simplement  de  hjdienm,  parce  qu’on  la  retirait 
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autrefois  do  la  Lydie.  Ou  se  sert  maintenant  de  celles  qui  viennent  de 
Sase , de  Bohême  ou  de  Silésie.  Les  pierres  de  Silésie  sont  des  basaltes  ; 
elles  sont  formées  de  50  de  silice,  25  d'oxide  de  fer,  15  d'alumine,  8 de 
chaux,  et  2 de  magnésie.  Elles  .sont  noires,  très  dures,  inattaquables 
par  les  acides  ; elles  sont  rugueuses,  et  retiennent  facilement  les  traces 
des  alliagt's  d’or  qu’on  frotte  contre  leur  surface. 

M.  D’Arcet  a pu  faire  artificiellement  des  pierres  de  touche  qui  préseii- 
teiit  les  principales  propriétés  des  pierres  naturelles. 

Les  touchaux  sont  de  petites  lames  en  alliages  d’or  elMe  cuiYTe  dont 
les  titres  sont  connus.  Ou  s’en  sert  pour  comparer  leurs  traces  sur  la 
pierre  de  touche  avant  et  a|in\  l’action  de  l’acide,  avec  les  traces  laissées 
dans  les  mêmes  circonstances  par  les  alliages  qu'on  examine. 

L’ocide  pour  tes  touchaux  s<î  compose  de  98  p.  d’acide  azotique  de 
1,350  de  densité  (37"  Baumé),  de  2 p.  d’acide  chlorhydrique  d’une  den- 
sité de  1,173  (21"  de  Baumé),  et  de  25  p.  d’eau;  d'après  M.  Levol , 
l’acide  pour  les  touchaux  peut  être  formé  de  123  p.  d’acide  azotique  à 
31'  de  Baumé  et  do  2 p.  d’acide  chlorhydrique  à 21°  B. 

Pour  es-sayer  un  alliage  d’or  à la  pierre  de  touche , on  fait  sur  cette 
pierre  plusieurs  touches  de  5 à 5 millimètres  de  longueur  sur  2 à 3 milli- 
mètres de  largeur  ; on  a le  soin  do  ne  pas  se  servir  des  premières  touches, 
si  l’objet  a été  fortement  déroché  ou  mis  en  couleur,  parce  que  sa  surface 
se  trouvant  à un  titre  plus  élevé  que  l’intérieur , l'essai  fait  sur  les 
premières  touches  se  trouverait  inexact. 

La  trace  définitive  étant  faite , on  la  compare  avec  d’autres  traces  lais- 
sées par  des  touchaux  dont  les  titres  sont  connus  ; on  mouille  ces  di- 
verses traces  avec  une  barbe  de  plume  ou  une  baguette  de  verre  trempée 
dans  l’acide,  et  l’on  examine  l’effet  de  l’acide. 

La  trace  disparaît  entièrement  et  presque  subitement  si  elle  a été  faite 
avec  du  cuivre;  elle  résiste,  si  le  bijou  est  au  titre  de  750  millièmes  ou  au- 
dessus  ; dans  ce  cas  un  linge  fin  passé  légèrement  sur  la  pierre  n’enlève 
pas  la  traa>. 

Avec  une  certaine  habitude,  on  juge  d’une  manière  très  approximative 
le  titre  de  l’alliage  en  consultant  la  teinte  verte  plus  ou  moins  foncée  que 
pn-nd  l’acide,  ainsi  que  l’épais.seur  et  la  couleur  de'la  trace  d’or  qui  l’este 
sur  la  pierre,  et  surtout  en  faisant  des  épreuves  comparatii’es  avec  les  tou- 
chaux dont  les  titres  sont  connus. 

ANALYSE  DES  ALLIAGES  D’OR  PAR  LA  COUPELLATION. 

Ce  mode  d’essai,  qui  remonte  à une  é|X)quc  fort  ancienne,  est  fondé  sur 
la  propriété  que  présente  l’or  d’étre  inaltérable  au  contact  de  l’air  aux 
tentpératures  les  plus  élevées,  tandis  que  le  cuivre  et  la  plupart  des  au- 
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très  mélauR  qui  l'accompagnent , placés  dans  les  mêmes  circonstances, 
s’oxident  au  contraire  avec  facilité. 

Nous  supposerons  d’abord  qu’il  s’agisse  d’analyser  un  alliage  binaire 
d’or  et  de  cuivre. 

11  est  assez  difficile  d’analyser  exactement  les  alliages  d’or  et  de  cuivre 
en  les  passant  à la  coupelle  avec  du  plomb,  et  en  déterminant  le  poids 
du  bouton  de  retour  ; ce  bouton  retient  toujours  du  cuivre  et  même  du 
plomb  ; et  de  plus,  si  l’alliage  contenait  de.l’argent,  ce  métal  reste  uni  à 
l’or.  Cependant,  dans  des  essais  qui  ne  nécessitent  pas  un  très  haut 
degré  de  précision,  la  coupellation  suffit  pour  l'analyse  des  alliages  d’or 
et  de  cuivre  : on  peut  même  dire  qu’elle  fournit  quel({uefois  des  rt'-sul- 
tats  plus  précis  que  la  coupellation  de  l’argent,  parce  que  l’or  est  moins 
volatil  que  ce  dernier  métal,  et  pénètre  plus  difficilement  dans  la  coupelle. 

Des  expériences  faites  sur  des  monnaies,  des  médailles  d'or,  et  sur  des 
alliages  d’or  et  de  cuivre,  qu’on  a coupellés  avec  du  plomb,  aune  tempé- 
rature d’un  rouge  vif,  ont  indiqué  quelquefois  très  exactement  le  titre 
de  l’or,  mais  elles  ont  aussi  donné  des  surcharges  ou  des  pertes  de  1 , 
2 et  3 millièmes.  La  principale  difficulté  que  présente  la  coupellation  di- 
recte d’un  alliage  d’or  et  de  cuivre  parait  consister  surtout  dans  l’absorp- 
tion de  l’or  par  la  coupelle , lorsque  la  température  est  très  élevé<-,  et 
dans  l’impossibilité  de  séparer  complètement  le  cuivre  et  le  plomb,  lors- 
qu’au contraire  la  température  est  trop  basse. 

Pour  analyser  exactement  un  alliage  d’or  et  de  cuivre , on  le  coupelle 
à une  température  modérée  avec  une  certaine  quantité  d'argent,  et  l’on 
traite  le  bouton  par  un  excès  d'acide  azotique  qui  dissout  les  métaux 
étrangers  et  laisse  l’or  à l’état  de  pureté.  Cette  opération  ix>rte  le  nom 
de  départ. 

Pour  que  l’analyse  donne  des  résultats  exacts,  on  doit  obserY'er  un  cer- 
tain rapport  entre  les  proportions  de  l’or  et  celles  de  l’argent  qu’on  ajoute 
à l'alliage. 

Si  on  employait  une  trop  faible  quantité  d’argent , l’or  empêcherait 
l’acide  azotique  de  dissoudre  entièrement  le  cuivre  et  l’argent.  Si  l’argent 
était  en  grand  excès,  l’or,  après  l’action  de  l’acide  azotique,  serait  très 
divisé,  et  par  conséquent  plus  difficile  à rassembler  et  à laver. 

Une  longue  expérience  a montré  que  l’opération  du  départ,  c’est-à-diixî 
la  séparation  de  l’argent  au  moyen  de  l'acide  azotique,  s’exécutait  d’une 
manière  complète  lorsque,  dans  le  bouton,  l’or  était  è l’argent  dans  le 
rapport  de  1 partie  d’or  contre  3 parties  d'argent;  aussi  donne-t-on  le 
nom  d'inquartation  à l'opération  qui  a pour  but  d’ajouter  à l'alliage 
une  quantité  d’argent  telle,  que  l'or  soit  à l’argent  dans  le  rapport 
de  1 : 3. 

Quant  au  plomb  nécessaire  pour  passer  l’alliage  a la  coupelle,  sa  pro- 
portion doit  augmenter  avec  celle  du  cuim'. 
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Voici  le  meilleur  dosage  établi  expcTimentalenieiit  aü  laboratoire  de  la 
Monnaie  de  Paris. 

Tllrfs  dp  i OP  allli*  QaAntItPp  de  plomb  néceiuiret  pour  pnlptpp 

au  oiiUre.  cuivre  par  la ooupeilation. 
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Ainsi  une  monnaie  dont  le  litre  moyen  est  de  exige,  pour  êlra  passée 
a la  coupelle,  tO  lois  sfin  poids  do  plomb.  Kn  opérant  sur  0v,5ü0,  comme 
on  le  l'ait  nrdinuirt‘incnt , il  faudra  coupcller  l'alliage  avec  Isr^SSO 
d'argent  et  5 gr.  de  plomb. 

I.a  coupellation  de  l'or  n'exige  jias  les  mêmes  soins  minutieux  que  la 
coupellation  de  l'argent,  parce  que  le  i-oc/iagf  est  moins  à craindre,  et 
surtout  parce  ipie  l'or  n'est  pas  volatil,  et  que  la  coupelle  l'absorbe  diffi- 
cilement. 

Cependant,  l'ailiage  ne  doit  être  laissé  dans  la  inoulle  que  le  temps  iié- 
ces.saire  à sa  coujiellation.  Si  l'or  était  almndonné  jiendant  quelques  mi- 
nutes dans  la  coupelle  à une  temp»‘i  ature  d'un  rouge  vif,  et  au  milieu  du 
courant  d'air  qui  s'établit  toujours  dans  la  moufle,  il  iMiurrait  éprouver 
une  perte  de  2 à 3 millièmes  de  son  (loids. 

Avant  de  procéder  à l'analyse  exacte  d'un  alliage  d'or,  il  faut  con- 
naître approximativement  son  titre,  afin  de  l'Inquarter;  on  Vapj/roxime 
nu  moyen  de  la  pierre  de  touche,  ou  en  pas.sant  à la  coupelle  tH',i  00  d’al- 
liage avec  0,300  d’argent  et  1 gr.  de  plomb.  Le  bouton  aplati  et  mis 
en  ébullition  pendant  ((uelques  minutes  avec  5 à 6 gr.  d'acide  axotique, 
donne  un  résidu  d’or  dont  le  poids  indique  le  titre  approximatif  del'alliage. 

On  pèse  ensuite  avec  exactitude  Osr, 500  d’alliage,  on  l’introduit  dans 
un  petit  morceau  de  papier  avec  la  quantité  voulue  d’argent. 

On  pèse  également  le  plomb  nécessaire  à la  coupellation , et  on  le 
porte  dans  une  coupelle  bien  rouge;  lorsque  le  plomb  est découeerT,  c’est- 
é-dire  que  sa  surface  est  nette  et  brillante,  on  y ajoute  l’alliage  ainsi  que 
l'argent.  Les  phénomènes  indi(|ués  dans  la  coupeilation  de  l’argent  se 
représentent  avec  quelques  légères  difl'érences  dans  celle  de  l’or. 

Lorsque  le  bouton  s’est  fixé,  on  l’enlève,  on  l’aplatit  sur  un  tas  d'acier, 
on  le  recuit,  on  le  lamine,  et  on  le  recuit  une  seconde  fois.  La  lame 
mince  ainsi  obtenue,  roulée  sur  elle-même  en  spirale,  constitue  le  cornet 
qu’il  faut  soumettre,  au  départ,  c’est-à-dire  à l'action  de  l’aride  axotique. 
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On  introduit  le  cornet  dans  un  petit  matras  d’essai  et  on  le  fait  bouil- 
lir une  première  fois  pendant  20  minutes  avec  SU  à 35  gr.  d'acide  azoti- 
que à 22’  Baume,  et  une  seconde  fois  pendant  1 0 minutes  avec  25  à 30  gr. 
du  même  acide  à 32"  Baume.  Un  acide  trop  concentré  employé  en  pre- 
mier lieu  pourrait  déchirer  le  cornet. 

Après  cette  double  ébullition,  on  lave  le  cornet  à deux  reprises  avec  de 
l’eau  distillée  ; on  remplit  entièrement  d’eau  le  matras,  et  on  le  ren- 
verse avec  précaution  dans  un  petit  creuset  d’argile  où  le  cornet  tombe 
sans  se  briser.  On  décante  l’eau  qui  recouvre  l’or , et  ou  porte  le  creuset 
à une  température  rouge,  mais  insuffisante  toutefois  pour  fondre  le  mé- 
tal. Le  poids  du  cornet  donne  le  titre  de  l’alliage. 

Le  cornet  qui  a subi  l’action  de  l’acide  azotique,  est  volumineux,  d’un 
brun  jaun&tre  et  excessivement  friable;  il  serait  impossible  de  le  toucher 
avec  les  doigts  sans  le  briser;  on  ne  doit  le  manier  que  sous  l’eau;  le 
rwmit  rapproche  les  particules  de  l’or  et  leur  donne  de  l’adhérence. 

Pendant  le  recuit,  le  cornet,  sans  changer  do  forme,  diminue  de  2 à 
3 fois  de  volume. 

Le  départ  exécuté  convenablement  ne  laisse  avec  l’or  que  des  traces 
d’argent  qui  produisent  une  légère  surcharge  sur  les  alliages  très  riches 
en  or  qui  n’ont  exigé  que  peu  de  plomb  pour  leur  coupellation. 

Lors<iue  l’alliage  est  au  contraire  très  chargé  de  cuivre , cette  sur- 
charge se  trouve  dissimulée  par  l’absorption  de  l’or  dans  la  coupelle. 

Pour  les  titres  intermédiaires,  la  surcharge  et  la  perte  peuvent  se  com- 
penser , et  donnent  un  titre  exact. 

Les  expériences  synthétiques  rapportées  dans  le  tableau  suivant, 
peuvent  servir  de  base  à une  table  de  compensation  qui  permettrait,  au 
moyen  d’une  correction , d’obtenir  toute  l’exactitude  (|ue  comporte  la 
coupellation  de  l’or. 


Titres  rrals  ün  l’or. 

Titres  oliirmir. 

nifféremei. 

900 

900,23 

0,25 

800 

800,50 

0,50 

700 

700 

0,0 

600 

600 

0,0 

500 

.'|99,50 

0,50 

.'lOO 

.•!99.50 

0,50 

300 

299,50 

0,50 

200 

199,50 

0„50 

100 

99,50 

0,50 

Les  expériences  consignées  dans  ce  tableau  ont  été  faites  avec  des 
mélanges  d’or  et  de  cuivre  purs  et  coupellés  avec  les  quantités  de  plomb 
indiquées  page  686.  ’ 

Pour  éviter  les  surcharges  que  présente  toujours  l’or  à des  titres  élevés 
et  surtout  l’or  fin,  il  faut  laminer  le  cornet  avec  .soin,  le  recuire  com- 
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plétement  et  le  sounieltreà  trois  traitements  successifs  par  l’acide  azotique. 
Sans  cette  pnk»ution  l'or  pur  ou  à lOUO  millièmes,  ressortirait  au  titre  de 
1000,25,  — 1000,50  et  quelquefois  même  1001. 

.ANALYSE  DU  DOllK. 

ün  sait  que  le  doré  est  un  alliage  formé  d’or,  d'une  forte  proportion 
d’argent  et  d’une  petite  quantité  de  cuivn;. 

L’argent  contenu  dans  ces  alliages  peut  être  dosé  par  la  voie  humide 
toutes  les  fois  que  l’or  n’excéde  pas  2 à 300  millièmes.  Seulement,  pour 
enlever  à l’or  les  dernières  traces  d’argent  qu’il  |K>orrait  retenir,  il  faut 
réduire  l’alliage  en  lames  très  minces  et  le  faire  bouillir  avec  de  l’acide 
azotique  concentré,  avant  de  précipiter  la  dissolution  par  le  sel  marin 
normal.  On  dose  l’or  dans  une  seconde  expérience,  en  passant  l’alliage  à 
la  coupelle,  et  soumettant  le  bouton  de  retour  au  départ  ordinaire  par 
l’acide  azotique. 

Lorsqu’on  ap]>récie  l’argent  par  la  différence  entre  le  poids  du  bouton 
de  retour  et  celui  de  l’or,  il  faut  avoir  la  précaution  de  passer  à la  cou- 
pelle un  témoin  à cété  de  l’alliage,  car  le  bouton  éprouve  toujours  une 
surcharge  due  à la  présence  de  l'or. 

Il  est  également  très  important  d’examiner  les  lingots  de  doré  avant  de 
les  analyser,  afin  de  s’assurer  s’ils  présentent  des  indices  de  rochage. 
M.  I^evol  a reconnu  en  effet  que  les  parties  rocMet  sont  toujours  moins 
riches  en  or.  Les  lingots  qui  ont  éprouvé  le  rochage  doivent  être  essayés 
à la  goutte. 

Le  tableau  suivant  montre,  d’aptrès  les  expériences  de  M.  Lcvol,  la  dif- 
férence qui  peut  exister,  dans  un  alliage  d’or  et  d'argent,  entre  la  partie 
rochéc  et  la  masse  restante. 


Parlie  roeW*. 

Maisc  mlantf. 

Argent. 

. . 803 

863 

Or.  . . 

. . 98 

137 

1000 

1000 

Argent 

. . 962 

9A1 

Or.  . . 

59 

1000 

1000 

Argent. 

. . 938 

938 

Or.  . . 

. . A3 

63 

1000 

1000 

Argent 

. . 851 

931 

Or.  . . 
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Aaalytc  dc«  alIlMe*  d’or,  d’orcem,  de  ploilne  et  de  enlrre. 

On  p.Tsse  c«t  alliage  à la  c-nupelle  avec  du  plomb  à une  température  un 
peu  suiiéricure  à celle  des  essais  d’argent  et  de  cuivre.  La  perte  de  poids 
après  la  coupellation  indique  la  proportion  du  cuivre. 

L'alliage  est  coupelle  avec  une  nouvelle  quantité  d'argent , à moins 
qu’il  ne  contienne  déjà  une  grande  quantité  de  ce  métal.  Le  bouton,  après 
avoir  été  martelé  et  laminé,  est  traité  par  l'acide  sulfurique  qui  dissout 
tout  l’argent.  Le  i*ésidu  lavé  et  dess»''ché  donne  par  différence  la  pro- 
portion d’argent. 

Ce  résidu  n’est  plus  formé  que  d’or  et  de  platine.  On  le  passe  encore  à 
la  coupelle  en  y ajoutant  une  quantité  d’argent  six  fois  plus  grande  que 
celle  du  platine. 

Le  nouveau  bouton  est  laminé  et  traité  par  l’aaide  azotique  bouillant 
qui  dissout  le  platine  à la  faveur  de  l’argent. 

Le  résidu  donne  l’or;  on  obtient  le  platine  par  difl’érence. 

Comme  l’or  jMurrait  retenir  quelcjucs  millièmes  de  platine , on  doit, 
pour  s’assurer  de  l’absence  de  ce  dernier  métal,  passer  une  dernière  fois 
l’or  à la  coupelle  avec  de  l’argent,  et  traiter  de  nouveau  l’alliago  par  l’a- 
cide azotique. 

Si  l’acide  azotique  ne  se  colore  pas.  et  si  le  poids  de  l’or  reste  invaria- 
ble, on  peut  être  sûr  que  tout  le  platine  avait  été  enlevé.  Dans  le  cas  con- 
traire, il  faut  s’en  rapporter  à la  dernière  pesée. 

L’emploi  des  témoins  est  indispensable  pour  les  alliages  d’argent  qui 
contiennent  de  l’or  ou  du  platine  ; la  présence  de  ces  deux  métaux  tléter- 
mine  toujours  une  surcharge  considérable  dans  le  poids  du  bouton 
de  retour,  et  fait  jwrter  beaucoup  trop  haut  le  titre  de  l’argent. 

Le  palladium  empêche  aussi  l'argent  de  se  séparer  des  derniers  mil- 
lièmes de  cuivre. 

AFFINAGE  DES  lUÉTAL.V  PnÉCIEÜX. 

L’argent  provenant  de  l’exploitation  des  rauies  d’-\mérk|ue , les  an- 
ciennes monnaies  d’Europe,  certaines  piastres  du  Mexique  et  du  Pé- 
rou, les  lingots  provenant  des  déchets  d’orfévre,  contiennent  du  cuivre 
et  de  l’or.  L’allinage  de  cet  alliage  triple  a pour  but  de  séparer  l’or  et 
l’argent,  et  de  faire  passer  le  cuivre  à l’état  de  sulfate.  Cette  0|>ération, 
telle  qu’elle  est  pratir|uée  aujourd’hui  dans  plusieui-s  grandes  usines,  a 
atteint  un  degré  de  simplicité  tel,  qu’on  peut  afiiner  avec  avantage  des 
alliages  qui  contiennent  moins  d’un  demi-millième  de  leur  poids  d’or  (1). 

L’argent  aurilêre,  après  avoir  été  fondu  et  grenaillé  dans  l’eau,  est  in- 
troduit dans  une  chaudière  en  platine,  où  on  le  fait  bouillir  avec  2 fuis 

(()  D'après  M.  Darré,  on  affine  quelquefois,  dans  l'usine  de  Belleville,  des  lingots 
qui  ne  contiennent  que  4 dècigrammci  d'or  par  kilogramme  d'argent. 

H.  U 
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à *J  fuis  et  demie  son  poids  d'acide  sulfurique  à 66*.  L'opération  faite  sur 
35  il  60  k.  de  gi'cimillcs  d'alliage  dure  3 à 6 heures;  on  juge  qu'elle  est 
temiinée,  lorsque  l'effervescence  a cess<!  et  que  l'acide  sulfurique  com- 
mence à distiller.- 

L'acide  sulfurique  produit,  en  attaquant  l'alliage,  un  dégagement  abon- 
dant d'acide  sulfureux  qu'on  ptrd,  en  général,  dans  l'atmosphère,  mais 
qu'il  est  mieux  de  recueillir  dans  une  chambre  de  plomb  où  on  le  trans- 
forme en  acide  sulfurique.  Les  équations  2(SO’,HO)  Ag  •=  AgO,SO*  -f- 
SO*  -f-  2HO  et  Cu  -f  2fSO’,IIO)  = CuO,SO*  -|-  SO*  -1-  2HO,  montrent  que 
la  quantité  d'acide,  sulfurique  qui  passe  à l'état  d'acide  sulfureux  est  pré- 
cisément égale  à celle  qui  enti-e  dans  lu  composition  des  sulfates  d'ar- 
gent et  de  cuivre.  Avant  de  se  rendre  dans  la  chambre  de  plomb  ou  de 
se  perdie  dans  l'air,  [es  gaz  et  les  vapeurs  passent  d'aliord  dans  un 
tuytiu  de  plomb  horizontal  d'un  développement  de  8 à 10  mètres,  com- 
muniquant avec  un  résenoir  en  plomb  où  viennent  se  condenser  l'acide 
sulfurique  entraîné  ou  distillé  et  une  certaine  quantité  de  sulfate  d'ar- 
gent. Cet  acide,  fortement  chargé  d'acide  sulfureux,  marque  de  60  à 65*. 

Lorsque  la  dissolution  est  terminée,  on  introduit  dans  la  chaudière  2 k. 
à 2 k.  et  demi  d'acide  sulfurique  à 58'  provenant  de  1a  concentration  des 
eaux  acides  du  sulfate  du  cuivre.  .\pn‘s  quelques  instants  d'ébullition, 
on  retire  la  chaudière  du  feu , et  on  rabandunne  au  repus  (icndant  une 
demi-heure.  L'or  se  précipite;  on  décante  dans  un  vase  la  dissolutiou 
qui  contient  des  sulfates  de  cuivre  et  d'argent , et  un  l'étend  d'eau  jus- 
qu’à ce  qu'elle  marque  environ  25  à 30“  à l'aréomètre. 

Cette  riissolution  est  introduite  dans  une  grande  chaudière  en  plomb 
où  l'on  fait  arriver  de  la  vapeur,  et  on  la  met  en  contact  avec  des  lames 
de  cuivre.  L'argent  se  précipite  sous  la  forme  de  petits  cristaux  {chaux 
d’argent);  on  juge  qu'il  ne  reste  plus  d'argent  en  dissolution,  lorsqu'une 
petite  quantité  de  la  li(|ueur  fdtréc  et  essayée  dans  un  verre  avec  quel- 
ques gouttes  de  sel  marin  ne  se  trouble  plus. 

Dans  quelques  usines,  on  laisse  écouler  les  eaux  dans  des  citernes  en 
plomb,  et  on  les  abandonne  au  repos  pendant  plusieurs  jours,  en  les  lais- 
sant en  contact  avec  des  lames  de  cuivre , afin  de  précipiter  les  dernières 
traces  d'argent. 

Lorsque  les  matières  argentifères  et  aurifères  sont  à bas  titre,  les  disso- 
lutions sulfuriques  sont  troubles  et  laissent  au  fond  des  vases  et  des 
marmites  à décanter,  un  dépdt  considérable  contenant  des  sulfates  d'ar- 
gent et  de  cuivre  mêlés  à de  l'or  excessivement  divisé. 

Ces  dépôts  sont  étendus  d'eau  et  versés  dans  une  chaudière  particulière  ; 
on  les  précipite  par  le  cuivre,  on  lave  le  nouveau  dépôt,  on  le  sèche,  et 
après  l'avoir  fondu , on  le  traite  par  l’acide  sulfurique.  Les  dissolutions 
claires  provenant  de  ces  deux  opérations  sont  versées  dans  la  chaudière  à 
précipiter  l'argent. 
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On  a recours  quelquefois  à un  autre  procédé  plus  rapide  pour  traiter 
les  dépôts  qui  se  rassemblent  difiicilement.  On  les  lave  à l'eau  diaude,  et 
on  les  abandonne  nu  repos  ; le  précipité  consistant  en  or  métallique,  mêlé 
encore  à du  sulfate  d'argent,  est  rais  à égoutter,  et  traité  ensuite  dans  le 
vase  de  platine  par  de  l’acide  sulfurique  ; on  obtient  ainsi  une  dissolu- 
tion d’argent  très  limpide.  Le  dépôt  d’or  se  forme  avec  facilité  et  se  ras- 
semble au  fond  du  vase.  On  le  traite  à deux  reprises  par  de  l’acide  sul- 
furique , et  après  l’avoir  bien  lavé , il  ne  reste  plus  qu’à  le  fondre,  La 
dissolution  d’argent  est  versi'*  ensuite  dans  le  vase  à précipiter. 

Lorsqu’au  lieu  de  dissoudre  l’argent  dans  des  vases  eu  platine,  ou  se 
sert  de  chaudières  en  fonte,  on  peut  opérer  bidifféremment  sur  des  gre- 
nailles ou  des  lingots  d’argent,  et  exécuter  l’opération  sur  une  ({uautitc 
d’argent  aurifère  s’élevant  jusqu’à  2 ou  3U0  kilogrammes  à la  fois.  Comme 
l’altération  des  chaudières  en  fonte  est  moins  à craindre  que  celle  des 
vases  de  platine,  on  peut  employer  des  acides  moins  purs  ; l’expérieiioe  a 
démontré  en  outre,  que  la  dissolution  des  lingots  dans  des  chaudières 
en  fonte,  exigeait  moins  d'acide  que  lorsqu’on  opèie  dans  des  chau- 
dières en  platine. 

Les  dissolutions  sont  jetées  presque  bouillantes  dans  une  chaudüue  en 
plomb  couverte  et  remplie  aux  deux  tiei's  d’eaux-mères  de  sulfate  de 
cuivre.  On  les  chauffe  à 100*  avec  un  jet  de  vapeur  continu  jusqu'au 
moment  où  le  liquide  est  saturé  de  sulfate  d’argent. 

Le  jet  de  vapeur  étant  supprimé,  la  liqueur,  après  un  repos  d’une  heure, 
est  décantée  dans  une  chaudière  à précipiter  l’argent,  au  moyen  d’un  si- 
phon ou  d’un  robinet  placé  à 25  ou  30  centimètres  du  fond  de  la  chau- 
dière, où  l'or  s’est  dépose.  Après  plusieurs  lavages  successifs , on  enlève 
cet  or,  ou  le  traite  par  l’acide  sulfurique  dans  un  vase  de  platine,  on  le 
lave  et  on  le  fond. 

L’argent  précipité  par  le  cuivre , est  lavé  avec  soin , s<'-ché  dans  une 
chaudière  en  fonte,  sur  un  feu  de  coke , ou  comprimé  à la  presse  hy- 
draulique; on  en  forme  des  espèces  de  lingots  (jui  acquièrent  par  la  pies- 
sion  de  l’éclat  et  de  la  cohésion , mais  qui  retiennent  encore  8 à 10  p.  100 
d’eau.  On  les  chauffe  graduellement  avant  de  les  fondre,  afin  que  les  creu- 
sets n’éclatent  pas;  on  coule  ensuite  l’argent  en  lingots. 

L’argent  d’afCnage  ne  contient  plus  que  des  traces  impondérables 
d’or;  mais  il  est  encore  allié  à cinq  ou  six  millièmes  de  cuivre. 

L’or,  provenant  de  raffinage , est  ordinairement  purifié  par  doux  trai- 
tements à l’acide  sulfurique  concentré,  ainsi  que  nous  l’avons  déjà  dit. 
On  l’affine  quelquefois  d’une  manière  plus  complète,  mais  moins  écono- 
mique, en  le  fondant  avec  trois  fois  son  poids  d’argent , et  traitant 
l’alliage  par  l’acide  azotique  bouillant  Le  résidu  insoluble  est  lavé  avec 
soin  et  fondu. 

L’or,  sortant  des  ateliers  d’affinage,  est  au  titre  d'environ 
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La  dissolution  acido  du  sulfate  de  cui\TP  s<'pnri'n  par  décantation  de 
la  chaux  d’argent  contient  indépendamment  du  cuivre  qui  existait  dans 
les  lingots  avant  leur  aflliiage,  la  quantité  de  sulfate  de  cuivre  qui  pro- 
vient de  la  décomposition  du  sulfate  d’argent  par  le  cuivre.  On  l’évapore 
dans  des  chaudières  en  plomb  jusqu’à  ce  qu’elle  marque  environ  40*  à 
l’aréomètre.  11  se  dépose  par  le  refroidissement  de  petits  cristaux  confus 
d’un  sel  d’un  bleu  pftle  qui  est  du  sulfate  de  cuivre  en  partie  anhydre. 
L’eau-mère  fournit  de  nouvelles  quantités  du  même  sel  par  des  évapora- 
tions successives,  et  l’on  obtient  en  dernier  lieu  une  liqueur  d’une  cou- 
leur foncée  marquant  52“  Beaumé,  qui  n’est  plus  pour  ainsi  dire  que 
de  l’acide  sulfurique  aqueux.  On  fait  rentrer  cet  acide  dans  la  fabri- 
cation. 

Le  sulfate  de  cuitTe  qui  a cristallisé  dans  une  liqueur  qui  contient 
beaucoup  d’acide  sulfurique  libre  ne  saurait  être  livré  au  commerce  dans 
cet  état.  On  le  redissout  dans  l’eau;  lorsque  la  dissolution  marque  42*  à 
l’aréomètre,  elle  laisse  déixwer  par  le  refroidissement  de  beaux  cristaux 
bleus  de  sulfate  de  cuivre,  presque  pur,  contenant  5 équivalents  d’eau  de 
cristallisation. 

La  levée  de  ce  sel  n’a  lieu  qu’après  plusieurs  jours  afin  que  les  cris- 
taux , ayant  un  certain  volume,  puissent  être  enlevés  plus  facilement. 
Les  cristallisoirs  sont  en  plomb;  ils  ont  ordinairement  1 mètre  de  hau- 
teur sur  1 mètre  et  demi  à 2 mètres  de  longueur,  et  1 mètre  de  lar- 
geur. 

On  doit  autant  que  ]K)Ssiblc  éviter  l’emploi  du  cuivre  et  du  fer  dans  la 
confection  des  vases  et  instruments  divers  dont  se  compose  un  atelier 
d’affinage.  Dans  la  fabrique  dirigée  par  M.  Barré,  les  pompes  qui  ser- 
vent à monter  les  dissolutions  acides  de  sulfate  de  cuivre  sont  faites 
avec  un  alliage  de  plomb  et  d’étain  durci  par  une  petite  quantité  d’an- 
timoine. 

Le  sol  des  ateliers  est  lui-même  en  plomb,  et  il  peut  être  lavé  avec 
facilité. 

Les  creusets  dans  lesquels  on  fond  l'argent,  sont  en  terre  de  Picar- 
die, très  légers,  réfractaii’es ; ils  n’éclatent  presque  jamais,  et  peuvent 
contenir  de  70  à 90  kilogrammes  d’argent.  Leur  prix  varie  de  40  à 60 
centimes.  Leur  paroi  très  mince  permet  de  les  porter  rapidement  au 
rouge.  On  évalue  à 15  centimes  tout  au  plus  la  dépense  et  la  perte  oc- 
casionnée par  la  fusion  et  la  mise  en  lingot  d’un  kilogramme  d’argent. 
Le  conduit  horizontal  <pii  communique  des  fourneaux  de  fusion  à la  che- 
minée de  l’usine , doit  présenter  un  développement  considérable  afin 
que  l’argent  entraîné  par  l’air  ou  volatilisé  puisse  se  condenser. 

Les  tentatives  faites  à la  monnaie  de  Lille  pour  substituer  le  fer  au 
cuivre  dans  la  précipitation  de  l’argent,  n’ont  pas  eu  de  n'-sultat  satisfai- 
sant. Toutefois,  à défaut  de  cuivre,  on  pourrait  cmi)loycr  le  fer. 
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Lorsque  la  proportion  d’argent  ne  s’élève  pas  au-delà  do  200  à 300 
millièmes  dans  les  alliages  aurifères,  au  lieu  de  traiter  directement  ces 
alliages  par  l'acide  sulfurique,  on  les  grille  au  rouge  sombre,  surtout 
lorscju'ils  sont  dans  un  grand  état  de  division.  On  les  fait  ensuite  chauf- 
fer avec  de  l’acide  sulfurique  faible  qui  dissout  le  cuivre  oxidé,  et  le  résidu 
métallique,  dont  le  titre  s’est  ainsi  élevé  à 50Q  ou  600  millièmes,  est  affiné 
à la  manière  ordinaire. 

Le  mode  d’affinage  par  l'acide  sulfurique  a été  pratiqué  pour  la  pre- 
mière fois  par  M.  Dizé. 

On  évalue  à 1608  millions  la  valeur  des  pièces  d’argent  aurifères  frap- 
pées en  France  antérieurement  à 1824,  époque  à laquelle  le  procédé 
d’affinage  par  l’acide  sulfurique  a été  découvert. 

Ces  pièces  contiennent  un  peu  moins  d'un  millième  (90  ou  95  centièmes 
de  millième)  d’or,  ce  qui  élève  de  16  à 18  millions  de  francs  la  valeur  de 
cet  or  en  supposant  que  les  deux  tiers  environ  de  ces  monnaies  d’argent 
se  trouvent  encore  dans  la  circulation. 

Toutefois  il  faut  dire  que  depuis  longtemps  les  pièces  de  5 francs  au- 
rifïîres,  triées  parmi  les  plus  lounlcs,  ont  été  démonétisées  par  le  com- 
merce; on  peut  évaluer  à 200  millions  les  pièces  qui  ont  subi  l’opé- 
ration de  l’affinage. 

Il  serait  à désirer,  dans  l’intérêt  public,  que  la  refonte  complète  des 
pièces  d’argent  aurifères  eût  lieu  le  plus  promptement  possible.  L’or 
qu’elles  contiennent  paierait  la  plus  grande  partie  des  dépenses  que  cette 
grande  opération  nécessiterait. 

EXTBACTION  DE  L’OB. 

L’or  se  trouve  toujours  à l’état  natif  ou  combiné  avec  quelques  mé- 
taux, principalement  avec  l’argent  et  le  tellure. 

r est  ordinairement  cristallisé  en  cubes,  ou  en  octaèdres  ou  sous  des 
formes  qui  en  dérivent;  on  le  rencontre  aussi  en  lamelles,  en  paillettes 
ou  ramifications.  On  l’observe,  mais  assez  rarement,  eu  masses  isolées , 
qui  portent  le  nom  de  Pépites. 

M.  de  Humboldt  cite  une  pépite  provenant  des  mines  du  Pérou  qui  pe- 
sait 12  kilogrammes. 

L’or  se  trouve  associé  cà  la  pyrite  de  fer,  au  sulfure  de  cuivre,  à la  ga- 
lène, à la  blende,  au  mispickel,  au  cobalt  gris,  au  manganèse  lithoïde, 
au  tellure  natif,  à la  malachite , à l’argent  sulfuré,  à l’argent  rouge , au 
sulfure  d’antimoine. 

Il  se  rencontre  dans  les  terrains  primitifs,  dans  les  terrains  de  transi- 
tion, dans  les  trachites,  les  trapps  et  les  terrains  de  transport  formés  en 
général  de  fragments  et  de  cailloux  roulés , quartzeux , liés  entre  eux  par 
un  ciment  argilo-ferrugineux  et  contenant  des  débris  de  roches  primi- 
tives, du  fer  oxidé  magnétique. 
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IjOS  minos  d’or  les  plus  riches  sont  les  filons  de  sulfure  d'argent  auri- 
ftre  qui  traversent  les  terrains  iiitermiVliaires;  telles  sont  les  mines  du 
Mexique,  du  Pérou  , de  Hongrie  et  de  Transylvanie  et  des  monts  Ourals 
en  Sibérie. 

L’or  disséminé  en  paillettes  dans  des  sables  argileux  et  ferrugineux, 
forme  des  sables  aurifîîres  (|ui  sont  charriés  par  un  très  grand  nombre  de 
rivières  et  <jue  l'on  exploite  souvent  avec  avantage. 

Les  sables  les  plus  riches  sont  au  Brésil  ; ils  y couvrent  un  espace  im- 
mense, et  contiennent  du  platine,  des  diamants,  etc.  On  cite  aussi  ceux 
du  Chili,  de  la  Nouvelle-Grenade,  du  Mexique  et  du  Pérou. 

Il  existe  en  Europe  un  grand  nombre  de  sables  aurifères,  mais  beau- 
coup moins  riches  que  ceux  d’Amérique. 

En  France,  les  rivières  aurifères  sont  très  nombreuses  ; nous  citerons 
l’Ariége,  le  Gardon , la  Cfwî,  le  Rhône  aux  environs  de  Genève,  le  Rhin 
près  de  Strasbourg,  la  Garonne  pri-s  Toulouse,  l'Hérault  près  Montpel- 
lier, etc.  Ces  sables  ne  sont  pas  assez  riches  pour  être  exploités. 

L’or  s’extrait  des  terrains  d’alluvion  ou  des  filons  par  des  procédés  qui 
ontété  décrits  par  M.  Boussingault. 

on  DKS  TElinAINS  d’alluvion. 

L’alluvion  aurifère  est  soumise  à un  courant  d’eau  assez  rapide  dans 
un  canal  étroit. 

Les  matières  terreuses  sont  enlevées  facilement  par  l'eau.  Lorsqu’il  ne 
reste  plus  que  du  gravier,  le  lavage  se  termine  dans  un  grand  plat  de 
buis  de  forme  conique  ; on  obtient  d'abord  un  sable  ferrugineux  qui , 
soumis  à un  second  lavage,  donne  de  l’or  en  poudre. 

Lorsque  l’or  contient  des  grains  de  platine,  on  l’amalgame  en  le  frot- 
tant sons  l’eau  avec  du  mercure;  dans  ce  cas  l’or  seul  se  dissout  dans  le 
mercure;  l’amalgame  est  soumis  ensuite  à la  distillation. 

L’or  de  Choco  contient  environ \ï  p.  100  de  platine  en  grains. 

oa  DES  FILONS. 

L’or  des  filons  se  trouve  ordinairement  mélangé  à la  pyrite  de  fer,  à 
l’oxide  de  fer,  à la  blende,  au  sulfure  d’antimoine,  etc. 

En  Amérique , tout  minerai  qui  contient  nin  soumis  à l’ex- 

ploitation. 

On  extrait  l’or  : 

V Par  la  fonte; 

2*  Par  le  lavage; 

3°  Par  l’amalgamation.  - 


< 
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Le  traitemeDt  par  la  fonte  consiste  à fondre  le  minerai,  soit  seul,  soit 
avec  des  matières  plombifères,  de  manière  à former  des  mattes  qui  sont 
soumises  à l'action  du  plomb  fondu  qui  s'allie  à l'or.  L'or  est  ensuite 
séparé  par  coupellation. 

L'extraction  de  l'or  par  lavage  est  une  opération  dans  laquelle  le  mi- 
nerai, après  avoir  été  grillé  dans  un  fourneau  à réverbère,  est  soumis  au 
lavage  dans  des  plats  de  bois,  et  débarrassé  ainsi  des  matières  étrangères 
plus  légères  que  l'or  et  qui  se  trouvent  entraînées  par  les  lavages 

L'amalgamation  convient  à tous  les  minerais. 

Cette  méthode  consiste  à broyer  le  minerai  avec  du  mercure  au  moyen 
d'un  moulin,  qui  ressemble  beaucoup  à celui  que  l’on  emploie  pour  broyer 
le  sable  dans  las  fabri(}ues  de  porcelaine. 

On  fait  arriver  un  courant  d’eau  continu  sur  le  minerai,  afin  d'enlever 
les  matières  étrangères;  on  retire  l’amalgame  à mesure  qu’il  se  forme; 
On  le  filtre  pour  le  séparer  du  mercure  en  excès,  et  on  le  soumet  ensuite. 
H la  distillation.  On  obtient  ainsi  de  l’or  argentifère. 

Pour  séparer  l’or  de  l’argent,  on  chauffe  l'alliage  au  rouge  obscur  dans 
un  vase  poreux,  pendant  2a  ou  30  heures,  avec  un  ciment  composé  de 
sel  marin  et  de  brique  pilée  ; l’or  se  débarrasse  alors  de  presque  tout  l’ar- 
gent qu’il  contient;  l’argent  passe  dans  le  ciment  à l’état  de  chlorure, 
d’où  il  est  extrait  par  l’amalgamation. 

On  admet  généralement  que  dans  cette  opération  l’air  humide  réagit 
sur  le  sel  marin,  en  présence  de  la  silice,  forme  de  l’acide  chlorhydrique 
qui  attaque  l’argent  et  le  transforme  en  chlorure  d’argent. 

Après  ce  traitement,  l’or  retient  encore  de  l’argent  : pour  l’obtenir  par- 
faitement pur,  on  le  soumet  à une  opération  qui  porte  le  nom  de  départ, 
et  qui  repose  sur  le  même  principe  que  raffmage. 

DOACBE. 

L’or  a de  tout  temps  été  employé,  à cause  de  son  inaltérabilité  et  de  son 
vif  éclat,  pour  la  décoration  des  édifices,  des  habitations  et  de  tous  les  ob- 
jets de  luxe.  On  dore  le  marbre,  la  pierre,  la  porcelaine,  le  verre,  le  bois, 
le  plâtre,  le  carton,  le  papier,  le  cuir,  les  métaux  usuels,  l’argent,  le  cui- 
vre, le  fer,  l’étain,  le  zinc  et  leurs  alliages,  tels  que  le  bronze,  le  laiton  et 
le  maillcchort. 

Noiis  décrirons  succinctement  les  divers  procédés  de  dorure. 

Dans  la  dorure  sur  veiTe  et  sur  porcelaine,  on  emploie  l’or  en  poudre 
fine  broyé  avec  du  borax  et  de  l’essence  de  térébenthine  : on  l’applique 
le  plus  souvent  par  le  pinceau,  a la  manière  dus  couleurs  ; on  passe  en- 
suite la  pièce  dorée  à un  feu  de  moufle. 

On  dore  le  bois,  le  plâtre,  la  pierre,  les  statues,  les  grilles,  lesbal- 
con.s,  etc.,  en  appliquant  l’or  en  feuilles  sur  les  objets  d’abord  recouverts 
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de  plusieurs  couches  d’impression,  c’est-à-dire,  d’huile  de  lin  lithargirée 
mélangée  à de  la  céruse  et  a de  l’essenei^  de  térébenthine,  et  d’une  couche 
de  mordant  qui  consiste  en  liuile  de  lin  siccative,  additionnée  d’un  peu 
de  vernis  au  copal  dur.  On  jjasse  ensuite  un  vernis  à l’esprit  de  vin  sur 
la  couche  d’or. 

Pour  dorer  le  marbre,  on  se  dispense  de  mettre  les  couches  d’impres- 
sion ; on  le  lessive,  on  applique  à sa  surface  une  couche  de  vernis  gras, 
l)iiis  une  concile  de  mordant  et  ensuite  l’or. 

Le  mordant  r|ue  l’on  emploie  pour  dorer  sur  le  cuir,  j)our  imprimer  des 
lettres  d’or  sur  la  couverture  des  livres,  etc.,  se  fait  avec  du  blanc  d’œuf; 
on  fixe  l’or  en  feuilles,  en  faisant  chauffer  les  fers  d’impression , afin 
de  coaguler  l’albumine. 

Pour  appliquer  l’or  sur  les  métaux , un  emploie  trois  méthodes  que 
nous  examinerons  successivement  : 

1"  La  dorure  au  mercure  ; 

2“  La  dorure  par  immersion  ou  au  trempé  ; / 

3*  La  dorure  galvaniiine. 

DOnURE  AU  MERCURE. 

Ce  procéslé  de  dorure,  connu  des  anciens,  a été  décrit  par  Pline  le  na- 
turaliste. Il  consiste  à n'couvrir  les  pièces  que  l’on  veut  dorer  d’un  amal- 
game d’or,  de  manière  à fonner  un  amalgame  double;  on  chauffe  pour 
volatiliser  le  mercure,  et  il  reste  h la  surface  des  pièces  une  couche  mince 
d’un  alliage  d’or  et  du  métal  .sous-jacent.  Ce  procédé  n’est  applicable 
qu’aux  métaux  qui  se  laissent  attaquer  par  le  mercure , et  qui  résistent, 
sans  se  fondre  , à la  temp<>rature  de  son  ébullition.  On  l’emploie  pour 
dorer  l’argent  et  le  cuivre , ou  plutôt  le  laiton  et  le  bronze. 

Cependant,  depuis  Boyle,  qui  a imaginé  de  revêtir  préalablement  le  fer 
d’dne  couche  mince  de  cuivre  en  le  trempant  dans  une  dissolution  chaude 
de  sulfate  de  cuivre,  on  a quelquefois  doré  au  mercure  des  objets  en  fer 
ou  on  acier. 

La  dorure  que  l’on  exécute  le  plus  souvent  est  celle  du  bronze. 

L’amalgame  que  l’on  emploie  est  composé  d’environ  33  parties  de 
mercure  et  67  parties  d'or. 

Les  pièces,  avant  d’ôtre  soumises  à la  dorure,  doivent  être  successive- 
ment recuites,  dérochées  et  décapées. 

Le  recuit,  qui  a pour  but  de  décomiioser  les  matières  grasses  dont  les 
pièces  sont  toujours  imprégnées  en  .sortant  des  mains  de  l’ouvrier,  s’opère 
dans  des  espèces  de  moufles  cylindriques  en  briques  ; un  grillage  en  fer, 
placé  à une  certaine  distance  des  briques,  maintient  le  charbon,  et  laisse 
intérieurement  un  espace  vide  où  l'on  suspend  les  objets. 

Pendant  le  recuit,  les  pièces  se  recouvrent  d’une  couche  d’oxide  que 
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l’on  enlève  en  les  plongeant , lorsqu’elles  sont  encore  chaudes,  dans  de 
l'acide  sulfurique  très  étendu;  cette  opération  se  nomme dérochage. 

Au  sortir  du  bain  d'acide  sulfurique,  les  pièces  sont  encore  irisées  ; on 
les  soumet  alors  au  décapage;  cette  opération  consiste  à plonger  rapi- 
dement les  pièces  dans  de  l’acide  azotique,  contenant  une  petite  quantité 
d’acide  sulfurique , dans  lequel  on  a jeté  un  peu  de  chlorure  de  sodium. 
Les  pièces  sont  alors  lavées  à grande  eau  et  séchées  dans  de  la  sciure  de 
bois  ; on  les  soumet  ensuite  à la  dorure. 

Pour  que  la  couche  d’or  adhère  au  cuivre,  on  doit  recouvrir  la  pièce 
d’une  dissolution  d’azotate  de  mercure  qui,  se  trouvant  réduit  par  le  cui- 
vre, produit  une  couche  de  mercure  qui  s’amalgame.  A cet  effet,  l’ou- 
vrier plonge  dans  la  dissolution  mercurielle  son  jea/fe-éo.Me,  espèce  de  pin- 
ceau fait  avec  des  fils  de  cuivre  assez  fins,  et  le  passe  sur  l’objet  à dorer; 
il  prend  ensuite  de  l’amalgame  d'or  avec  son  gratle-bosse,  et  l’applique 
sur  le  bronze.  Lorsqu’il  juge  (^ue  la  couche  d’amalgame  est  assez  épaisse, 
il  lave  la  pièce  et  la  soumet  à l’action  du  feu,  qui  volatilise  le  mercure 
en  laissant  l’or  sur  le  cuivre. 

La  volatilisation  du  mercure  doit  s’opérer  lentement  ; pendant  cette  opé- 
ration, l’ouvrier  a le  soin  de  retirer  de  temps  en  temps  la  pièce  du  feu , 
et  de  la  frapper  avec  une  brosse , afin  d’ètendre  l’amalgame  uniformé- 
ment. Quand  cette  opération  est  terminée , la  pièce  est  lavée  et  ensuite 
fortement  frottée  avec  un  gratte-bosse  que  l’on  trempe  dans  du  vi- 
naigre. 

On  procède  alors  à la  miie  en  couleur  : cette  opération  a pour  objet  de 
donner  aux  pièces  les  différents  aspects  que  réclame  le  commerce. 

Lorsque  toute  la  surface  de  la  piiVe  doit  être  entièrement  brillante,  on 
la  polit  avec  un  brunissoir;  cet  instrument  consiste  en  une  dent  de  loup 
ou  de  chien,  ou  plus  souvent  en  un  morceau  d’hématite  ench&ssé  dans 
un  manche.  On  lave  ensuite  la  pièce  et  ou  la  sèche  avec  soin. 

Le  mercure,  en  se  volatilisant,  ne  laisse  pas  l’or  à la  surface  du  cuivre 
sous  la  forme  d’une  couche  continue  ; le  métal  présente  au  contraire  une 
infinité  de  petites  aspérités  qui  produisent  l’état  mai.  En  brunissant  les 
pièces  dans  certaines  parties,  on  obtient  des  elTcts  heureux  par  le  mélange 
' du  mat  et  du  brillant.  Les  parties  mates  sont  réservées  au  moyen  d’une 
étendue  au  pinceau,  et  qui  consiste  en  un  mélange  de  blanc  d’Els- 
pagne,  de  cassonnade  et  de  gomme.  .Après  le  brunissage,  on  enlève  l’é- 
pargne, d’abord  par  une  calcination  qui  la  carbonise,  et  ensuite  en  chauf- 
fant de  nouveau  la  pièce  recouverte  d’un  mélange  de  10  p.  de  sel  marin, 
25  p.  d’azotate  de  potasse  et  35  p.  d’alun  ; on  chauffe  jusqu'à  ce  que  la 
couche  saline  entre  en  fusion. 

On  plonge  enfin  la  pièce  dans  l’eau  froide , et  on  la  passe  dans  de 
l’acide  azotique  faible. 

Pour  donner  à l’or  l’aspect  de  l’or  moulu,  on  frotte  légèrement  la 
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pièce  avec  le  gratte-bosse,  et  ou  la  cltauiïe  à une  temp^tura  moins 
élevée  que  pour  doiiuer  le  mut.  La  pièce  étant  uu  peu  refroidie,  on  étend 
à ua  surface  avec  uu  pinceau  uu  mélange  de  sel  marin,  d'alun  et  d'oxide 
dé  fer,  eu  ayant  soin  de  ne  pas  toucher  aux  parties  brunies.  On  la 
chauffe  ensuite  sur  des  charbons  ardents  justiu'à  ce  qu'elle  conunence  à 
brunir,  et  on  la  plonge  dans  uu  bain  d'acide  azotique  faible. 

Pour  donner  à un  bronze  la  teinte  A'or  rouge,  on  suspend  la  pièce  par 
un  fil  de  fer,  dans  une  composition  connue  sous  le  nom  de  cire  dtt  do- 
reurt,e.l  formée  de  cire  jaune,  d'ocre  rouge,  de  vert-de-gris  et  d'alun. 

On  l'expose  ensuite  à un  feu  vif,  et  on  la  passe  dans  du  vinaigre  ou  de 
l'acide  azotique  étendu  ; on  la  sèche  enfin  avec  soin. 

Dans  la  dorure  au  mercur).; , la  ({uantité  d'or  que  l'on  fixe  sur  les 
pièces  par  décimètre  carré  est  de  0*',260  au  plus  et  0*',0fi2  au  rai- 
uiinum. 

DOBUHE  PAU  IMUERSION  OU  AU  TREHPé. 

Ce  procédé  consiste  à plonger  pendant  quelques  instants  les  objets  con- 
venablement préparés  dans  une  dissolution  d'or,  d'où  on  les  retire  com- 
plètement dorés. 

Dans  le  courant  du  dernier  siècle.  Baume  avait  employé  une  dissolu- 
tion de  (lercblorure  d'or  pour  dorer  le  cuivreet  le  fer,  et  particulièrement 
les  pièo!s  d'horlogerie;  mais  cette  méthode  n'eut  aucun  succès  à cause 
do  l'imperfection  de  la  dorure,  qui  était  due  à l'état  acide  de  la  liqueur 
employée. 

En  1836,  M.  Elkiugton  substitua  à la  dissolution  acide,  une  dissolution 
alcaline  d'or  ; à dater  de  cette  époque , la  dorure  a subi  une  véritable 
révolution. 

La  dorure  par  immersion  comprend  quatre  opérations  distinctes: 

1*  La  préparation  du  bain  ; 

3*  La  préparation  des  bijoux  ; 

3*  La  dorure  ; 

ù*  La  mise  en  couleur. 

Frép«rattOR  4o  iMln. 

On  dissout  1 00  gr.  d'or  laminé  dans  une  eau  régale  composée,  de  250  gr. 
d'acide  azotique  pur  à 36",  250  gr.  d'acide  chlorhydrique  également  pur, 
, et  250  gr.  d'eau  distillée. 

On  fait  chauffer  30  litres  d'eau  dans  une  marmite  de  fonte,  dorée  in- 
térieurement par  les  opérations  précédentes,  et  on  y ajoute  3 kilogr.  de 
bicarbonate  de  potasse.  On  jette  également,  mais  par  petites  portions, 
3 kil.  de  ce  sel  dans- la  dissolution  de  chlorure  d'or  qui  a été  mise  dans 
une  capsule  de  porcelaine. 
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Il  se  l'ait  une  vive  effervescence  ; on  verse  ensuite  la  liqueur  dans  la 
marmite  de  fonte.  On  fait  bouillir  la  dis.solution  pendant  deux  heures , 
en  ayant  le  soin  de  remplacer  l’eau  à mesure  qu’elle  s’évapore;  le  bain 
est  alors  préparé  pour  la  dorure. 

Dans  ce  bain,  le  bicarbonate  de  potasse  peut  être  i-etnplacé  par  d’autres 
sels  alcalinsde  potasse  ou  de  soude,  tels  que  les  cyanures,  les  phosphates, 
les  pyrophosphates  et  les  borates  ; il  faut  seulement  varier  les  proportions 
et  employer  le  bain  à un  certain  état  de  concentration. 

L’emploi  des  pyrophosphates  a été  indiqué  pour  la  première  fois  par 
MM.  Roseleur  et  Lanaux; 

PrepanUon  d«t  bijoux. 

Les  bijoux,  avant  d’étre  dorés,  doivent  être  soumis  au  recuit,  au  déro- 
eliage,  au  décapage  et  au  ravivage. 

Le  ravivage  a pour  but  de  raviver  les  surfaces  mélalliqucs  qui,  depuis 
le  décapage,  se  sont  légèrement  ternies  au  contact  de  l’air.  Cette  opéra- 
tion se  fait  au  moment  même  de  produire  la  dorure,  en  passant  les  pièces 
dans  un  mélange  d’acide  et  de  sel  marin. 

Les  proportions  suivantes  sont  celles  que  l’on  emploie  le  plus  ordinai- 
rement : ùO  p.  d’acide  sulfurique  à 60°,  60  p.  d’acide  azotique  à 38*, 
1 p.  de  sel  marin  ; le  mélange  doit  être  fait  plusieurs  heures  avant  d’étre 
employé. 

L’aspect  brillant  ou  mat  des  bijoux,  dans  la  dorure  au  trempé,  dépend 
du  mode  de  décapage  auquel  les  pièces  ont  été  soumi.ses. 

Le  brillant  se  prépare  en  oj)érant  comme  nous  venons  de  l’indiquer; 
pour  obtenir  le  mal , il  faut  plonger  les  bijoux  déjà  décapés  dans  une  li- 
queur formée  de  parties  égales  d’acide  azotique  et  d’acide  sulfurique, 
et  contenant  en  outre  une  certaine  quantité  de  sulfate  de  zinc. 

Les  bijoux,  en  sortant  de  ce  bain,  sont  lavés  et  séchés  dans  de  la 
sciure  de  bois  chaude;  ils  conservent  leur  aspect  mat  après  la  dorure, 
pourvu  que  l’on  fasse  le  ravivage  très  rapidement,  sans  laisser  les  acides 
mordre  fortement  sur  les  pièces. 

Quelquefois  le  ravivage  n’est  pas  assez  parfait  pour  que  la  dorime  soit 
suffisamment  belle,  ou  bien  le  bain  ne  donne  pas  aux  bijoux  le  tou  d’or 
que  l’on  exige  dans  le  commerce.  Ce  cas  se  présente  surtout  quand  le 
bain  aurifère  a servi  depuis  longtemps,  et  particulièrement  quand  on  y a 
ajouté  un  acide. 

On  corrige  alors  le  ton  de  la  dorure  par  une  immersion  préalable  des 
bijoux  dans  une  dissolution  étendue  d’azotate  de  mercure.  Cette  immer- 
sion SC  fait  aussi  quelquefois  après  le  dépôt  d'une  première  couche  d’or, 
de  manière  à pouvoir  augmenter  l’épaisseur  de  la  dorure. 
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Dortirp. 

Pour  opérer  la  dorure,  on  dispose  à droite  de  la  marmite  renfermant 
le  bail!  aurifôre,  une  terrine  contenant  la  liqueur  à raviver,  deux  terrines 
d’eau , et  au  besoin  une  temne  contenant  une  dissolution  d'azotate  de 
ntercure  et  une  nouvelle  terrine  d'eau  ; à gauche  de  la  marmite,  on  place 
deux  ou  trois  terrines  d’eau. 

L'ouvTier  doreur  prend  alors  les  objets  à dorer,  les  enfile  dans  un  cro- 
chet, les  plonge  successivement  dans  la  terrine  à raviver,  dans  les  terrines 
d’eau,  nu  besoin  dans  In  terrine  à azotate  de  mercure,  et  ensuite  dans  le 
bain  à dorer  ; il  It's  lais.se  environ  une  demi-minute  dans  le  bain  aurifère  ; 
au  bout  de  ce  temps,  l’épaisseur  de  la  couche  d’or  n’augmente  plus  (1). 

L’ouvrier  jiasse  enfin  les  pii>ces  dans  les  terrines  de  gauche  qui  con- 
tiennent de  l'eau,  et  Us  fait  siicherdans  de  la  sciure  de  bois  chaude. 

I.A2  bain  laisse  dé|X)ser,  ]>endant  l’ébullition  et  surtout  [lendant  l’opé- 
ration de  la  dorure,  un  précipité  noir  dont  on  se  débarrasse  par  décanta- 
tion quand  il  est  devenu  trop  al>ondant. 

Ce  dé|)ôtest  formé,  d’après  .M.  Barrai,  de  carbonate  de  chaux,  de  car- 
l)onatc  de  cuivre  bydraU;,  de  pourpre  de  Cassius,  de  chlorure  de  potas- 
sium ; le  pourpre  de  Cassius  provient  de  l’étain  qui  entre  toujours  dans 
les  soudures  des  bijoux  que  l’on  dore;  le  pnicipité  ne  se  forme  pas  pen- 
dant l’ébullition,  quand  on  a soin  d’employer,  pour  composer  le  bain , 
de  l’eau  qui  ne  contient  pas  de  sels  de  chaux. 

Hlw  en  roultnr. 

L’opération  appelée  mise  en  couleur  a pour  but  de  donner  à l’or  plus 
de  brillant  et  d’éclat. 

Pour  mettre  en  couleur,  on  plonge  les  objets  déjà  dorés  dans  une  dis- 
solution composée  de  6 p.  de  nitre,  2 p.  de  sulfate  de  fer,  et  1 p.  de  sul- 
fate de  zinc.  On  fait  ensuite  sécher  les  objets  sur  un  feu  clair,  et  on  les 
plonge  de  nouveau  dans  l’eau. 


Le  procédé  de  dorure  au  trempé  qui  vient  d’étre  décrit,  no  s’applique 
bien  jusqu’à  présent  qu’aux  objets  estampés,  c’est-à-dire  à ceux  qui  sont 
faits  en  cuivre  laminé. 

Les  fontes  de  cuivre  ne  prennent  pas  une  dorure  d’un  ton  commercial. 
La  dorure  au  trempé  ne  présente  pas  la  solidité  de  la  dorure  au  mercure  ; 
mais  dans  la  plupart  des  cas,  cette  solidité  est  suffisante,  surtout  pour  les 
petites  pièces  et  toutes  celles  qui  doivent  être  livrées  au  commerce  à un 
prix  très  bas. 

Par  cette  nouvelle  méthode,  la  dorure  du  kilogramme  ne  coûte  que 

(I)  L'or  déposé  sur  les  métaux  par  la  mélliodc  du  trempé  ne  s' élève  jamais  au-delà 
de  4&  milligrammes  par  décimètre  carré. 
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18  à 20  IV.  ; par  l’aiicien  procédé,  elle  coûtait  souvent  jus<]u’à  120  franc? 
pour  les  cuivres  estampt'a  ; de  plus,  lorsque  les  pièces  étaient  minces  et 
délicates,  elles  résistaient  diflicilemeut  à l'action  du  mercure. 

Il  existe  dans  le  commerce  des  objets  dorés , soit  par  immersion , soit 
au  moyen  de  l’amalgame  d’or;  il  est  donc  utile  de  pouvoir  distinguer  le 
mode  de  dorure  qui  a été  employé , puisque  la  solidité  de  la  dorure 
n’est  pas,  comme  nous  l’avons  dit , la  même  dans  les  deux  cas. 

On  doit  à M.  Barrai  un  procédé  qui  permet  de  reconnaître  facilement 
par  quelle  métliodc  la  dorure  a été  appliquée. 

On  dissout  lentement  les  pièces  à essayer  dans  l’acide  azotique  étendu; 
le  cuivre  entre  en  dissolution  et  laisse  une  pellicule  qui  conserve  la  forme 
de  l’objet.  Lorsque  les  objets  ont  été  dorés  au  mercure , la  pellicule  d’or 
est  toujours  noire  sur  la  partie  qui  se  trouvait  en  contact  avec  le  cuivre  ; 
pour  les  objets  dorés  au  trempé,  la  pellicule  est  brillante  des  deux  cétés. 
Cette  différence  est  due  à la  présence  d’un  alliage  d'or  et  de  cuivre  formé 
à la  surface  des  pièces  dans  la  dorure  au  mercure , tandis  que  dans  la 
dorure  au  trempé  il  se  fait  une  simple  superposition  d’une  couche  d’or  sur 
cuivre  sous-jacent. 

Pendant  longtemps  la  dorure  au  trempé  n’a  été  appliquée  qu’aux 
bijoux  de  cuivre  ; l’argent , le  platine  , le  maillechort,  immergés  dans  le 
bain,  ne  prenaient  pas  d’or.  M.  Barrai  a fait  voir  qu’en  mettant  des  pièces 
d’argent,  de  platine  ou  de  mailleclior  en  contact  avec  des  fils  de  cuivre 
ou  de  zinc,  on  peut  obtenir  une  dorure,  dont  l’épaisseur  augmente  avec 
le  temps  de  l’immersion  ; ce  fait  rentre  dans  les  phénomènes  de  précipi- 
tations métalliques  en  présence  de  deux  métaux  ppuvant  former  un 
couple  voltaïque. 

THÉOniE  DE  L\  DORURE  AU  TREHPÉ. 

M.  Dumas,  dans  son  rapport  fait  à l’Acadéhiie  des  sciences  sur  les 
procédés  de  dorure  de  MM.  Elkington  et  de  Ruolz,  a admis  que,  ]>en- 
dant  l’ébullition  du  bain  de  bicarbonate  de  potasse  aurifère,  le  pcrcldo- 
rure  d'or  se  changeait  en  protochlorure. 

On  a pensé  d’abord  que  cette  transformation  avait  lieu  sous  l'influence 
des  matières  organiques  contenues  dans  la  liqueur. 

Les  substances  organiques  dans  la  pratique  de  l’art  de  la  dorure  étant 
plutôt  nuisibles  qu’utiles , on  a dû  rechercher  si  la  réduction  du  chlorure 
d’or  de  l’état  maximum  à l’état  minimum  de  chloruration  n’était  pas 
due  à une  autre  cause. 

M.  Barrai  a cherché  à éclaircir  cette  question  par  l’expérience.  Il  a dé- 
terminé d’abord  dans  quel  rapport  le  cuivre  remplaçait  l’or  dans  le  bain 
Elkington;  il  a vu  que  pour  2 équivalents  d’or  qui  se  déposent,  2 équi- 
valents do  cuivre  entrent  constamment  en  dissolution  ; il  a reconnu  de 
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plus  que  les  beins  qui  ont  servi,  contenaient  toujours  une  certaine  quan- 
tité (le  chlorate  de  potass»'. 

Il  semble  résulter  de  ces  obsenations , (jue  par  une  ébullition  avec  le 
bicarbonate  de  [wtasse,  et  en  présence  du  cuivre,  le  percblorure  d’or 
doit  perdre  d'abord  une  partie  de  sou  chlore;  autrement,  les  bijoux  trem- 
pés produiraient , en  réagissant  sur  le  percblorure  d'or , 3 équivalents  de 
bichlorure  de  cuivre  en  précipitant  2 é(|uivalents  d'or,  d'après  la  for- 
mule suivantiî  : Au’CP  -|-  3Cu  = Au’  + 3CuCI. 

L'ex[x‘rience  prouve  que  la  réaction  se  fait  dans  les  rapports  suivants  ; 
Au*Cl’  + 2Cu  = Au’  + 2CuCl  + Cl. 

La  présence  du  chlorate  de  potasse  dans  les  liqueurs , après  la  do- 
ruiv , permet  de  croire  que  le  troisième  ù)uivalcnt  de  chlore  du  per- 
chlorure  d'or  est  absorbé  par  le  biixirbonate  de  potasse , de  telle  sorte  que 
l'opération  de  la  dorure  au  trempe  pourrait  être  représentée , d'après 
M.  Barrai,  par  l’é-quation  suivante  : 6Au’Cl'-f-  6(KO,2Cü’)  + 12Cu  = 
12CuCI  + 5KC1  + KO,CIO’  + 6Au»  + l'iLO». 

Uans  cette  réaction  il  se  produirait  donc  du  chlorure  de  potassium  et 
du  chlorate  de  |)ota.ssc  ; il  se  d<''gugemit  on  outre  de  l'acide  carbonique 
(ce  qui  a lieu  eu  etl'ct)  ; l'or  et  le  cuivre  se  remplaceraient  équivalent  à 
équivalent. 

DOni'RE  GAI.V.VNIQUE. 

Les  procétlés  de  dorure  galvanique  ont  pour  but  de  précipiter  sur 
un  mépil  commun,  en  couches  continues,  adhérentes,  inséparables 
et  aussi  épaisses  q\^'on  le  désire,  non  seulement  de  l'or,  mais  encore  de 
l'argent,  du  platine,  du  cuivre,  du  zinc,  du  plomb,  du  fer,  etc. 

Pour  résoudre  ce  problème  si  intéressant  jH)ur  l'industrie  , il  suffit  de 
dissoudre  les  iué*taux  dans  des  agents  convenables,  de  plonger  dans  la 
dissolution  le  métal  destiné  à être  recouvert , et  de  se  servir  de  l'électri- 
cité développée  jiar  la  pile,  comme  agent  de  la  précipitation. 

Brugnatclii,  dès  1830,  a essayé  de  dorer  l'argent  en  décomposant 
par  la  pile  de  l’ammoniure  d'or;  au  commencement  de  1840 , M.  de  La 
Rive  chercha  à dorer  par  la  pile  en  se  servant  du  chlorure  d'or. 

JIM.  Perrot,  Bœttger,  Smee,  etc.,  s'occupèrent  de  la  môme  question  , 
enûn  M.  Elkington  ouvrit  le  premier  une  voie  nouvelle  à celte  industrie, 
en  employant  les  sels  doubles  d'or  et  de  (lotasse  ou  de  .soude. 

M.  de  Kuolz  et  plusieurs  autres  chimistes  ont  ajouté  diverses  liqueurs 
aurifères  à la  dissolution  employée  par  M.  Elkington. 

Les  procédés  de  dorure  galvanique  permettent  do  recouvrir  d’or  tous 
les  métaux,  mais  ils  exigent  quelques  préparations  préalables  qui  varient 
avec  la  nature  du  métal  sous-jacent. 

Pour  les  bijoux  de  cuivre  et  les  bronzes,  on  a recours  au  recuit,  au 
dérochage  et  au  décapage  que  nous  avons  déjà  décrits,  en  parlant  de  la 
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dorure  au  mercure  et  de  la  dorure  au  trempé  ; la  dorure  galvanique 
n’exige  pas  de  ravivage. 

Les  objets  d’argent  sont  recuits  et  dérocliés  comme  ceux  de  cuivre;  ils 
sont  ensuite  frottés  avec  du  blanc  d’Espagne  et  de  l’eau  acidulée  par  du 
vinaigre  et  de  l’acide  azotique. 

Le  roaiilechort  est  recuit , déroché  et  décapé  comme  le  cuivre. 

Le  fer  et  l’acier  polis  sont  d’abord  dépouillés  par  un  lessivage  dans 
de  la  potasse,  des  matières  gi'asses  qui  souillent  leur  surface  ; ils  sont  en- 
suite décapés  deux  fois  dans  de  l'acide  azotique,  et  lavt^dans  l’eau.  On 
enlève  les  parties  noires  qui  les  recouvrent , et  qui  consistent  surtout 
en  charbon  mis  à nu  par  l'action  de  l’acide  azotique,  en  les  frottant  for- 
tement avec  de  l’argile  qui  a été  calcina  , puis  pilée  et  tamisée  très  fin. 
Pendant  longtemps  ou  a cuivré  préalablement  le  fer  et  l'acier,  afin  de 
pouvoir  le  recouvrir  d’une  couche  d’or  adhérente  ; on  a reconnu  depuis 
que  l’on  pouvait  dorer  directement  le  fer  en  employant  un  courant  élec- 
trique énergique. 

Pour  obtenir  le  mat , on  soumet  les  bijoux  de  cuivre  k l’action  des 
acides  mélangés,  comme  dans  le  procédé  de  la  dorure  au  trempé  ; le  plus 
souvent,  on  donne  le  mat,  après  le  dépôt  métallique,  par  les  proc^és 
usités  dans  la  dorure  au  mercure. 

On  ne  met  en  couleur  que  les  menus  bijoux  de  cuivre  ; pour  tous  les 
antres  objets  , on  se  contente  de  gratte-bosser  et  de  brunir  après  lavage 
et  dessiccation  complète  dans  de  la  sciure  de  bois  chaude. 

Lorsque  l'on  a déposé  une  couche  d'or  un  peu  épaisse , l'aspect  bril- 
lant du  métal  sous-jacent  n'apparaU  plus , et  on  ne  le  reproduit  qu'en 
employant  les  moyens  mécaniques  usités  dans  l’orfèvrerie. 

Les  piles  employées  dans  l’industrie , pour  les  décompositions  des  li- 
queurs propres  à la  dorure , à l’argenture , et  même  à la  galvanoplastie , 
sont  celles  de  Wollaston  ; le  zinc  que  l’on  emploie  est  amalgamé.  Ces  piles 
se  composent  d’un  sceau  ou  tonnelet  en  bois  mastiqué  dans  letjucl  on 
place  deux  cylindres  concentriqu(«  en  zinc  amalgamé  et  en  cuivre  qui 
ne  se  touchent  pas.  Nous  donnons  (pl.  2k  , fig.  2)  le  plan  d’un  élément. 

A Epaisseur  du  bois  du  tonnelet. 

a Distance  de  la  paroi  intérieuie  du  tonnelet  à la  paroi  extérieure  du 
cyliiKlre  en  cuivre. 

B Distance  de  la  paroi  intérieure  du  cylindre  en  cuivre  à la  paroi  exté- 
rieure du  cylindre  en  zinc  amalgamé. 

b Épaisseur  du  cylindre  en  zinc. 

C Épaisseur  du  cylindre  en  cuivre. 

d Ouverture  pratiquée  dans  toute  la  longueur  du  cylindre  en  zinc. 

D Coins  en  bois  pour  maintenir  les  cylindres  à distance. 

E Cercles  en  fer. 

Cet  élément  contient  8 1/2  litres  d’eau  acidulée  par  le  huitième  de  sau 
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volume  d'acide  sulfurique,  de  manière  à ce  que  la  liqueur  marque  lli'’ 
au  pèse-acide. 

Pour  que  les  dissolutions  métalliques  que  l'on  décompose  par  le  cou- 
rant électri<]uo  conservent  toujours  la  même  quantité  du  métal  à déposer, 
on  a soin  de  suspendre  dans  le  bain  et  d'attacher  au  pèle  positif  de  la 
pile  des  électrodes  solublt>s , c'est-à-dire  d<s  lames  de  métal  qui  se  dissol- 
vent à mesure  que  le  métal  en  dissolution  se  fixe  au  pâle  négatif  sur 
l'objet  à recouvrir. 

Le  bain  à dorer  est  mis  dans  une  grande  cuve  en  bois  (pl.  ih,  fig.  3 
etti)  convenablement  mastiquée.  Au-dessus  du  bain,  se  trouvent  des 
tiges  en  cuivre  rouge  dorées  qui  traversent  la  cuve  dans  toute  sa  lon- 
gueur. 

L'une  de.  ces  tiges  communique  avec  le  pèle  positif,  l'autre  avec  le  pèle 
négatif. 

La  tige  métallique  mise  en  relation  avec  le  pèle  positif,  supporte  des 
lames  d'or  ; l'autre  tige  supporte  avec  une  tige  en  bois  les  tringles  aux- 
quelles ou  suspend  les  divers  objets  que  l'on  veut  dorer. 

Le  nombre  des  éléments  qu'il  faut  employer  est  en  rap|>ort  avec  la 
quantité  des  pièces  sur  lesquelles  le  dépèt  doit  se  faire;  l'habitude  seule 
indi(|ue  à l'ouvrier  quand  le  courant  est  convenablement  énergique. 

Les  bains  i|ue  l'on  emploie  pour  la  dorure  ou  l'argenture  doivent  être 
sans  excès  d'acide  qui  réagirait  sur  le  métal  à recouvrir,  et  surtout  sur 
le  cuivre,  et  s'opposerait  à un  dépèt  en  couches  continues. 

Le  bain  que  l'on  emploie  le  plus  ordinairement  pour  dorer,  se  fait  en 
dissolvant  100  grammes  d'or  dans  l'eau  régale;  on  précipite  l'or  par  le 
cyanure  de  potassium  ; on  décante,  et  on  redissout  le  précipité  dans  une 
quantité  convenable  de  cyanure  de  potassium  (il  en  faut  environ  730  gr.); 
on  étend  la  liqueur  de  manière  à en  former  dix  litres  ; ce  bain  sert  pour 
la  dorure  à froid. 

Dans  la  dorure  des  bronzes,  on  trouve  de  l'avantage  à opérer  à une 
température  d'environ  75  degrés;  le  bain  a la  même  composition  (|ue 
le  prècétlent,  mais  on  l'étend  de  telle  sorte  qu'il  n'y  ait  que  6 gr. 
d'or  par  litre  de  dissolution  ; on  met  donc  16  litres  d’eau  )x>ur  lOÜ  gram- 
mes d’or  et  730  grammes  de  cyanure  de  |K>tassium. 

La  liqueur  employée  jxiur  les  bains  d’or  peut  être  variée  d’un  grand 
nombre  de  manières,  en  substituant  nu  cyanure  de  potassium  le  cyano- 
fen'ure,  le  chlorure  de  sodium  ou  de  potassium  avec  addition  de  potasse, 
l'iodure  de  pota.ssium  rendu  alcalin  , riiy|>osuliite  ou  le  sulfite  de 
soude,  etc. 

Il  résulte  des  expériences  consignées  dans  le  rapport  de  M.  Dumas, 
que  le  dép(>t  de  l’or  est  régulier,  et  qu’il  est  exactement  proportionnel 
au  temps  de  l'immersion;  ce  qui  j)emiet  de  juger  de  l’épaisseur  du  lu 
dorure  par  lu  durée  de  l'o|)ération. 
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Toutefois,  comme  la  quantité  d’or  qui  se  déjKJSC  par  clui([ue  unité  de 
temps  dépend  de  l'intensité  du  courant  électrique  qui  lui  même  peut 
varier,  il  faut,  pour  connaître  la  quantité  du  métal  déposé,  avoir  recours 
à deux  pesées  faites  avec  une  balance  sensible,  l’une  avant,  l’autre  après 
l'immersion. 

Le  procédé  de  dorure  à la  pile  permet  d’opérer  facilement  des  réserves, 
et  convient  par  conséquent , mieux  que  tous  les  autres  procédés  de 
dorure,  à l’ornementation  et  au  méhinge  de  différents  tons  d’or,  d’ar- 
gent, de  platine,  etc.  Ce  procédé  est  du  reste  le  seul  qui  permette  d’aug- 
menter indélinimcnt  et  à volonté  l’épaisseur  des  couchtjsd’or  sur  les  par- 
ties qui,  devant  être  soumises  à un  frottement  plus  considérable,  exigent 
une  plus  grande  solidité. 

AnCENTUnE, 

Jusqu’à  l’époque  où  M.  Elkington  a fait  connaître  scs  procédés  d’ar- 
genture, on  ne  savait  aigenter  que  le  cuivre  ou  le  laiton,  par  les  procé- 
dés de  l’argenture  à la  feuille,  de  l’argenture  au  pouce,  ou  du  bouillitoire . 

Pour  argenter  à la  feuille,  on  appliquait  avec  le  brunissoir,  la  feuille 
d’argent  battue  , sur  la  surface  métallique  couverte  de  hachures,  et  on 
augmentait  l’adhérence  par  l’action  d’une  chaleur  voisine  du  rouge. 

Dans  le  procédé  d’argenture  au  pouce,  on  étendait  avec  les  doigts  et 
en  frottant  sur  les  objets,  une  poudre  composée  de  1 p.  d’argent  en 
poudre,  2 p.  de  sel  marin , et  2 p.  de  crème  de  tartre  ; on  lessivait 
ensuite  et  on  faisait  sécher. 

Pour  argenter  ou  plutôt  pour  blanchir  p»r  le  bouilliloire,  on  jetait 
dans  l’eau  bouillante  quelques  pincées  d’un  mélange  formé  de  2 p.  de 
chlorure  d’argent,  72  p.  de  sel  marin,  72  p.  de  sulfate  de  zinc,  1 p.  d’a- 
cide arsénieux  , et  1 p.  de  nitre;  on  immergeait  ensuite  les  pièces  dans 
cette  liqueur  pendant  quelque  temps. 

M.  Elkington  a d’abord  facilité  l’emploi  de  cette  recette  en  y ajoutant 
un  peu  de  bichlorure  de  mercure  ; c’est  par  cette  méthode  que  l’on  blan- 
chit encore  aujourd’hui  les  boucles  de  bretelles,  les  bouts  de  parapluies, 
les  boutons,  etc. 

En  18A0,  M.  Elkington  proposa  l’emploi  du  cyanure  de  potassium 
comme  dissolvant  du  chlorure  d’argent,  et  mit  l’argenture  du  bouillitoire 
au  niveau  de  la  dorure  par  immersion  ; en  se  servant  plus  tard  de  la  pile 
pour  augmenter  l’épaisseur  de  la  couche  d’argent  déposée,  et  pour  ar- 
genter sur  tous  les  métaux , il  a créé  une  industrie  nouvelle  qui  aujour- 
d’hui a pris  une  importance  au  moins  égale  à celle  de  la  dorure. 

La  préparation  des  pièces  pour  l’argenture  galvanique  et  l'opération 
elle-même  de  l’argenture,  sont  exactement  les  mêmes  que  celles  qui  ont 
été  décrites  pour  la  dorure;  la  dissolution  seule  est  différente. 

La  liqueur  que  l’on  emploie  se  compose  d’une  dissolution  de  lOD  gr. 
11.  45 
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d'iirgiMit  dous  l'ucidü  azotique  ; cette  dissolution  est  précipitée  {lar  le  cya- 
nure de  potassium  ; un  décante  et  un  redissout  le  précipité  dans  une  dis- 
solution contenant  500  graninics  de  cyanoferrure  jaune  de  [rotassium 
calciné;'  on  ajoute  la  quantité  d'eau  nécessaire  pour  former  5 litres; 
chaque  litre  de  liqueur  contient  par  eonsitiucnt  5 grammes  d’argent;  on 
opère  à froid. 

On  peut  employer  encore  , |K>nr  dissoudre  le  composé  d'argent  inso- 
luble , (|ui  sera  le  chlorure , l'iodure , l’oxalatc , le  carbonate,  etc.,  soit  le 
cyanure  simple  de  ])otassium  ou  de  sodium , suit  l’hyposulflte  de  soude  , 
soit  même  le  sulfite  de  soude  , etc.,  de  manière  à former  un  sel  double 
d'argent  et  de  soude  ou  de  (xitusse.  MM.  Koseleurct  Laiiaux  se  servent  de 
préférence  du  sulfite  de  soude  dans  leur  procétlc  d'argenture. 

L'emploi  du  cyanure  de  (lotassiuin  avait  un  inconvénient  grave  que 
l’on  est  parvenu  à éviter  depuis  quelque  temps.  Il  se  formait , par  suite 
de  la  décomposition  de  la  liqueur,  une  assez  grande  quantité  de  carbo- 
nate de  potasse  qui  présentait  une  certaine  résistance  au  passage  du  cou- 
rant électrique,  et  forçait  à augmenter  considérablement  la  force  de  la 
pile.  On  a pro|>osé  de  remplacer  le  cyanure  de  potassium  par  du  cyanure 
de  calcium  qui , en  se  déconqiosant , produit  du  c.arbonate  de  chaux  inso- 
luble, et  permet  d'employer  des  courants  constants  et  de  prolonger  la 
durée  des  bains  d'argent. 

Les  pièces  argentées  sont  mates  au  sortir  du  bain  ; on  leur  donne 
l’éclat  brillant  de  l’argent  poli  en  les  gratte -bossant  et  les  brunissant. 

On  plonge  ensuite  les  pièces  dans  une  dissolution  de  borax,  et  on  les 
expose  à une  chaleur  d’un  rouge  cerise  dans  une  moufle;  puis  on  les 
trempe  dans  une  eau  aiguisée  d’acide  sulfurique  et  on  les  sèche. 

Cette  opération,  qui  présente  de  l’analogie  avec  la  mise  en  couleur  que 
l’on  exécute  dans  la  dorure,  a pour  but,  d’apri's  M.  Barrai , de  réduire 
un  sous-sel  qui  s’est  formé  jiendant  l’argenture  ; elle  em|)éche  que  les 
pièces  deviennent  ternes  et  qu’elles  se  sulfurent  au  contact  de  l’air. 

PLATINAGK. 

On  peut  déposer  une  couche  de  platine  très  mince  à la  surface  des  ob- 
jets de  bronze,  par  une  méthode  analogue  à celle  que  nous  avons  décrite 
pour  la  dorure  par  immersion. 

Le  bain  de  platine  se  prépre  en  faisant  chauffer  du  chlorure  de  platine 
avec  un  mélange  de  carbonate  de  potasse  et  de  soude,  auquel  on  ajoute 
une  certaine  quantité  de  chlorure  d’or. 

On  peut  aussi  fixer  du  platine  à la  surface  du  fer,  de  l’acier,  du  cuivre, 
du  laiton  par  les  procédés  galvaniques. 

Les  bains  SC  préprent  en  mélangeant  du  chlorure  de  platine  avec  une 
solution  alcaline  de  cyanuru  de  ptassium;  jusqu’à  présent,  le  platinage 
ne  s'est  pas  fait  industriellement. 
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La  liqueur  qui  convieut  le  mieux  pour  déposer  une  couche  de  cuivre 
adhérente  à la  surface  du  fer  ou  de  l'acier,  se  prépare  en  dissolvant 
1 kil.  de  cyanure  de  potaMlum  et  1 kil.  de  cyanure  de  cuivre  dans  10  kil. 
d’eau. 


CL'IVR.tGE  JAL.NE  , DRONZAOB  , ZINCAGR  , PLOMBAGE. 

Ou  obtient  des  bains  pi-oprcs  à opérer  le  cuivrage  jaune,  le  bronzage, 
le  zincage,  le  plombage,  l’étamage,  en  dissolvant,  dans  du  cyanure  de 
potassium,  du  cyanure  de  cuivre,  de  l’oxide  de  zinc,  de  l'acide  stannique, 
de  l’oxide  de  plomb;  ces  différentes  précipitations  métalliques  n'ont  pas 
encore  été  utilisées  par  l’industrie. 

FERRAGE. 

On  dépose  le  fer  sur  les  objets  en  cuivre,  de  manière  à leur  donner 
l’aspect  de  l’acier,  en  employant  une  liqueur  obtenue  par  la  dissolution 
de  l’hydrate  de  protoxide  de  fer  dans  le  chlorhydrate  d’ammoniaque. 

Le  cuivre  plongé  dans  cette  liqueur  et  mis  en  contact  avec  de  petits 
barreaux  de  zinc  , sans  l’emploi  de  la  pile,  donne,  en  quelques  secon- 
des, des  couches  de  fer  assez  épaisses. 

On  peut  aussi  déposer  du  fer  sur  une  pièce  placéi;  au  pèle  négatif  d'une 
pile  et  plongée  dans  de  l’acide  sulfurique  étendu,  en  trempant  simplement 
dans  l’acide  une  lame  de  fer  attachée  au  péle  positif  de  la  pile;  le  pas- 
sage du  courant  suffit  pour  transporter  au  pôle  négatif  le  fer  qui  se  dis- 
sout peu  à peu. 

PRÉCH’ITATIONS  COLORÉES  u’ ACIDE  l’LOMOIQLE. 

M.  Becquerel  est  parvenu  récemment  à précipiter  galvaiiiqueinent  sur 
les  métaux  des  couches  très  minces  d’acide  plombique  qui  présentent 
alors  toutes  les  teintes  des  anneaux  colorés  obtenus  par  les  lames  minces. 

Pour  préparer  les  bains  de  plomb,  on  fait  dissoudre  de  l’oxide  de  plomb 
dans  de  la  potasse.  On  verse  la  dissolution  du  plombite  dans  un  vase  de 
porcelaine  dégourdie  qui  plonge  dans  de  l’eau  acidulée  ptu- 1/20  de  son 
poids  d’acide  azotique  du  commerce. 

Une  lame  de  platine  mise  dans  l’eau  acidulée  se  trouve  en  communi- 
cati on  avec  le  pèle  négatif  d’une  pile  faible,  taudis  que  l’objet  à recouvrir 
plonge  dans  la  dissolution  de  plombite,  et  se  trouve  en  communication 
avec  le  pèle  positif  de  la  pile. 
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Le  plombite  est  alors  décomposé;  l’oxidc  di!  plomb  se  transforme  en 
acide  plombique  qui  se  dépose  sur  la  pièce,  avec  des  teintes  souvent  très 
riches. 


GALVANOPLASTIE. 

MM.  Spencer,  en  .\ngleU*rre,  et  Jacobi,  en  Russie,  ont  fait  simultané- 
ment la  découverte  de  la  galvanoplastie  en  1838. 

Le  but  de  1a  galvanoplastie  est  de  précipiter  sur  un  objet  donné , i>ar 
l’action  d'un  courant  électri(|ue,  un  métal  de  sa  dissolution  en  couche 
continue,  mais  non  adhérente.  Cette  couche  doit  représenter  intérieure- 
ment tous  les  détails  de  l’objet,  et  peut  alors  servir  de  moule.  On  se  pro- 
pose également , dans  la  galvanoplastie , de  précipiter  sur  le  moule  d’un 
objet  une  couche  métallique  continue,  qui,  s<>parée  du  moule  , soit  la 
représentation  extérieure  de  l’objet  lui-iuéme. 

Pour  engendrer  le  courant  électrique,  on  peut  employer  un  appareil 
simple,  ou  un  appareil  composé. 

Dans  l’appareil  simple,  l’objet  sur  lequel  le  métal  doit  se  déposer,  fait 
partie  du  circuit  galvanique  ; dans  l’appareil  composé , la  pile  se  trouve 
en  dehors  du  bain  à décomposer,  et  lu  moule  est  attaché  au  pôle  négatif. 
Le  pôle  positif  est  mis  en  communication  avec  le  bain. 

Lorsqu’on  se  sert  d’un  appareil  composé,  on  (x-ut  attacher  au  pôle 
positif , comme  pour  la  dorure  et  l’argenture,  des  électrodes  solubles , 
c’est-à-dire  des  lames  du  même  métal  que  celui  qui  se  précipite,  et  qui 
entre  en  dissolution  en  quantité  à peu  près  égale  à celle  qui  se  dé])ose  au 
pôle  négatif. 

On  obtient  ainsi  une  dissolution  constante,  et,  de  plus,  un  propor- 
tionne la  surface  positive  à la  surface  négative , de  manière  à mieux  re- 
partir l’action  électrique.  La  pile  qu’il  convient  d'employer  dans  ce  caw 
est  celle  de  Daniell,  et,  mieux  encore,  celle  de  Wollaston,  que  nous 
avons  décrite  à l’occasion  de  la  dorure. 

Parmi  les  appareils  simples,  celui  (|ue  l'on  emploie  le  plus  fréquem- 
ment SC  compose  d’un  vase  de  verre  contenant  une  dissolution  du  métal 
que  l’on  veut  déposer,  du  cuivre , par  exemple. 

Au  centre  de  ce  premier  vase , on  en  ))lace  un  autre  (pii  doit  être 
poreux,  et  qui  est  ordinairement  fabriqué  en  porcelaine  dégourdie;  il 
contient  de  l’acide  sulfurique  étendu  de  12  ou  Ih  fois  son  (>oids  d’eau  ; on 
plonge  dans  cette  liqueur  acide  une  lame  de  zinc,  qui  est  souvent  amal- 
gamée pour  résister  plus  longtemps  à l’action  de  l’acide. 

Les  moules  se  trouvent  dans  la  dissolution  mébillique,  et  sont  en  com- 
munication avec  le  zinc  au  moyen  d’un  til  de  laiton.  La  dissolution  du 
sulfate  de  cuivre  s’épuisant  à mesure  (|ue  le  dépôt  métallique  s’opi-re  à la 
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surface  du  moule,  on  l’entretient  à un  degré  constant  de  saturation,  en 
ajoutant  de  temps  à autre  des  cristaux  de  sulfate  de  cuivre  dans  la  dis- 
solution métallique. 

Le  sulfate  de  cuivre  offrant  une  certaine  résistance  au  passage  du  cou- 
rant électrique , on  augmente  son  pouvoir  conducteur  en  ajoutant 
dans  sa  dissolution  une  petite  quantité  d'acide  sulfurique  ou  d'acide 
azotique. 

D'après  des  observations  que  l'on  doit  principalement  à M.  Boquillon , 
pour  obtenir  de  bons  résultats  dans  les  opérations  galvanoplastiques,  il 
faut  tenir  compte  : 

1“  De  l’intensité  de  la  pile; 

2°  Du  degré  de  concentration  et  de  la  conductibilité  de  la  dissolution  ; 

3'  De  la  température  à laquelle  on  opère  ; 

/»•  De  la  disposition  et  de  la  grandeur  relatives  des  deux  électrodes. 

Ces  conditions  doivent  être  entre  elles  dans  certaines  relations  que 
l’habitude  seule  peut  indiquer. 

Pour  prendre  une  empreinte  galvanoplastique  , on  n’agit  pas,  en  gé- 
néral, sur  l’objet  lui-  môme  que  l’on  tient  le  plus  souvent  à conserver  et  à 
ne  pas  détériorer  par  son  immersion  dans  diverses  liqueurs  corrosives; 
on  opt';re  presque  toujours  sur  des  moules. 

Ces  moules  sont  faits  soit  en  alliages  fusibles,  soiten  matières  plastiques 
rendues  conductrices  de  l’électricité  à leur  surface  par  une  couche  de 
plombagine , de  poudre  métallique  ou  de  toute  substance  pouvant  con- 
duire le  courant  galvanique. 

L’alliage  fusible  que  l’on  emploie  ordinairement  est  formé  de  8 p.  de 
bismuth,  8 de  plomb  et  3 d’étain. 

On  se  sert  plus  souvent  de  moules  en  plâtre , que  l’on  commence  par 
rendre  imperméables  à l'humidité  par  une  immersion  dans  un  mélange 
d'acide  sh‘arique  et  d’un  peu  de  cire  blanche  fondue;  quand  tout  l’air 
contenu  dans  les  iwres  du  moule  est  chassé,  on  laisse  refroidir  le  moule, 
et  on  étend  uniformément  sur  sa  surface  de  la  plombagine  en  poudrt^  à 
l’aide  d’un  pinceau. 

Pour  établir  la  communication  entre  le  moule  et  le  pâle  négatif  de  la 
pile,  on  entoure  le  moule  d’une  bande  de  cuivre , ou  s’il  est  métallique, 
on  le  soude  sur  ses  bords  à cette  même  bande  avec  de  la  soudure  à l’étain . 

ijO  procédé  de  galvanoplastie  d'argent  employé  dans  les  ateliers  de 
M.  Christofle,  pour  obtenir  des  bas-reliefs  d’orfèvrerie  d’argent  propres  à 
orner  des  coffres,  des  vases,  etc.,  est  le  suivant  : 

On  commence  par  faire  un  moule  élastique  en  prenant  20  p.  de  géla- 
tine de  Russie,  et  2 p.  de  caramel  dissous  dans  assez  d’eau  chaude  pour 
faire  une  pâte  qui,  par  le  refroidissement , devient  solide. 

On  verse  cette  composition  chaude  sur  le  modèle;  on  laisse  refroidir, 
et  on  sépare  le  modèle  du  moule  ainsi  formé. 
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A l'aide  du  moule  élastique,  on  fait  un  moule  en  cire  en  y versant  la 
* composition  suivante  : 2U  p.  de  cire  jaune,  12  p.  de  graisse  de  mouton,  et 
Il  p.  de  résine;  celte  cire  est  empioyt'e  tiède. 

Après  iercfroidissement,  on  détache  Icmouieenciredu  moule  élastique, 
et  on  le  trempe  rapidement  dans  du  sulfure  de  carbone  saturé  de  phos- 
phore ; on  laisse  égoutter  et  on  .souITle  en  même  temps  sur  la  cire  pour 
acailérer  la  volatilisation  du  sulfure  de  cnrlKuie.  On  le  plonge  jilors  dans 
une  dissolution  d’azotate  d'argent  contenant  10  grammes  d’argent  par 
litre;  nu  moyen  d’un  pinceau  de  blaireau,  on  fait  |n*nélrer  cette  dis.solu- 
lion  dans  l'intérieur  du  moule.  Le  phosphore  réduit  l’argent,  et  le  moule 
devenu  conducteur  de  l’électricité,  jx'ut  être  recouvert  galvaniquement 
d’une  couche  d’argent  de  l'épaisseur  voulue. 

Lorsqu’on  veut  obtenir  des  mi'KlnilU's au  moyen  delà  galvanoplastie, 
on  peut  opérer  de  trois  manières  différentes  : 

r On  agit  directement  sur  la  médaille  que  l’on  veut  reproduire  en  la 
recouvrant  d’une  couche  très  mince  de  corps  gras  qui  empêche  l’adhé- 
rence; on  obtient  ainsi  une  image  en  creux  sur  laquelle  on  opère  de 
nouveau  pour  la  reproduction  en  relief; 

2*  On  prend  l’empreinte  de  la  pièce  avec  un  alliage  fusible  qui  donne 
le  creux  ; l’épreuve  galvanoplastique  produit  le  relief; 

V On  prend  l’empreinte  avec  du  plAtreque  l’on  métallisé  par  les  pro- 
cédés indiqués  préoi'-demment. 

On  peut,  au  moyen  de  la  galvanoplastie  recouvrir  de  cuisTe  des  sta- 
tuettes, des  objets  d’art,  des  fruits,  des  végétaux,  etc.,  après  avoir  rendu 
leur  surface  conductrice. 

l*our  obtenir  des  statues  en  cuivre,  on  fait  un  mouleen  plfttre  que  l’on 
revêt  intérieurement  avec  de  la  plombagine  en  poudre  ; on  plonge  le 
moule  dans  la  dissolution  de  cuivre , et  l’on  fait  passer  le  courant  élec- 
triqui'  ; lorsque  la  couche  est  assez  épaisse,  on  enlève  le  moule  que  laisse 
le  cuivre  en  relief. 

I.<’8  statues  en  cuivreobtenues  par  cette  méthode,  s’altèrent  plus  facile- 
ment que  celles  qui  sont  faites  en  cuivre  fondu,  parce  que  le  métal  déposé 
par  les  procé<lés  électriques  est  toujours  poreux  et  s’oxide  rapidement. 

Iji  cuivre  dé|K)sé  par  la  voie  galvanique  reproduit  avec  une  telle  exac- 
titude les  saillies  et  les  creux  qui  se  trouvent  à la  surface  d’un  objet, 
que  l’on  a proposé  d’employer  la  galvanoplastie  |)our  reproduire  des 
planches  métalliques  et  même  des  épreuves  daguerriennes. 

M.  Becquerel  a projiosé  d’appliquer  la  galvanoplastie  à l’extraction  dos 
métaux  précieux. 
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PHOTOGRAPHIE.  — DAGUERRÉOTYPE. 

Au  commencement  de  ce  siècle , plusieurs  physiciens  , parmi  lesquels 
on  cite  Charles , Wedgewood , Davv,  avaient  cherché  à tirer  parti  de 
l’action  de  la  lumière  sur  les  sels  d'argent  pour  reproduire  lus  contours 
et  les  ombres  des  peintures  sur  verre,  et  engendrer  des  silhouettes  sur  du 
papier  placé  derrière  des  vitraux  exposés  aux  i-ayons  du  soleil. 

Wedgewood  avait  espéré  pouvoir  aussi  fixer  les  images  formées  au  foyer 
de  -la  chambre  obscure  ; mais  la  couche  sensible  qu’il  employait  n’était 
pas  asses  impressionnable,  et  l’image  très  imparfaite  noircissait  et  s’effa- 
cait à In  lumière. 

M.  Niepee,  eu  1827,  présenta  à la  Société  royale  de  Londres  un  mé- 
moiie  sur  la  photographie.  Il  faisait  dissoudre  du  bitume  sec  de  Judée 
dans  de  l’huile  de  lavande , et  il  appliquait  par  tamponnement  ce  vernis 
sur  une  lame  de  plaqué. 

Au  mois  de  janvier  1839,  M.  Arago  fit  connaître  à l’Académie  des 
sciences , les  résultats  si  remarquables  auxquels  était  arrivé  M.  Daguerre, 
en  substituant  au  vernis  de  H.  Niepee  une  couche  d’iodure  d'argent. 

Lorsqu’on  expose  une  plaque  d’argent  ou  de  plaqué  d’argent  bien  dé- 
capée et  bien  polie  à l’influence  des  vapeurs  d’iode , il  se  forme  à la  sur- 
face de  la  plaque  une  couche  tri»  mince  d’iodure  d’argent. 

Si  l’on  expose  ensuite  la  plaque  au  foyer  d’une  chambre  noire,  de 
manière  à ce  qu’elle  reçoive  l’action  de  la  lumière  , l’iodure  d’argent  est 
modifié  plus  ou  moins  profondément,  suivant  l’intensité  des  rayons 
lumineux. 

Dans  les  parties  frappées  par  la  lumière  In  plus  vive,  l’iodure  d’argent 
est  décomposé  et  probablement  ramené  à l’état  de  suus-iodure  d’argent  ; 
dans  les  ombres  les  plus  noires,  l’iodure  d’argent  n’est  pas  attaqué  ou  ne 
l’est  que  faiblement  ; dans  les  demi-teintes,  la  décomposition  est  propor- 
tionnelle à l’inteiisité  lumineuse. 

L’image  existe  alors  sur  la  plaque,  mais  elle  est  invisible  ; pour  la  faire 
paraître,  on  expose  la  plaque  à l’influence  de  la  vapeur  du  mercure,  dont 
les  globules  viennent  se  déposer  sur  les  parties  décomposées  par  la  lu- 
mière et  constituent  les  blancs  du  dessin  qui  sont  produits  par  un  amal- 
game d’argent. 

On  enlève  la  couche  d’iodure  d’argent  qui  existe  encore  sur  la  plaque,  et 
qui  continuerait  à se  décomposer  par  une  nouvel  le  exposition  à la  lumière 
en  lavant  la  plaque  avec  une  dissolution  faible  d'hyposulfite  de  soude. 

Plusieurs  perfectionnenients  ont  été  apportés  au  daguerréotype  depuis 
sa  découverte.  On  est  parvenu  à augmenter  considérablement  la  sensi- 
bilité de  la  couche  impressionnable,  ce  qui  permet  d’obtenir  les  images 
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dans  un  temps  bien  plus  court;  et  l'on  a trouvé  le  moyen  de  donner  plus 

d'éclat  aux  dessins  et  de  les  rendre  plus  fixes  et  plus  inaltérables. 

On  appelle  *uA*/nnc«  ncfé/éra/ricci  celles  qui  jouissent  de  la  propriété 
de  modifier  lu  couche  d'iodiire  d'argent,  de  manière  à exalter  sa  sensibi- 
lité à la  lumière.  Les  substances  accélératrices  ont  été  surtout  indiquées 
pur  M.M.  CInudet,  Fizeau  et  Gaudin.  Elles  consistent  généralementen  des 
dissolutions  île  brome  ou  de  chiure  libres  ou  combinés  avec  l'iode  ; on 
s'est  également  servi  de  bromofbrme. 

C<>s  substances  sont  employées  à l'état  de  vapeurs;  la  plaque  étant  une 
fois  couverte  de  la  couche  d'iodure  d'argent , on  la  place  pendant  quel- 
ques instants  au-ilessus  de  la  liqueur  qui  contient  la  substance  accé- 
lératrice. Les  dissolutions  émettent  des  va()eurs  qui  vont  se  condenser 
sur  la  couche  d'ioilure,  eu  donnant  sans  doute  naissance  à de  petites 
quantib-sde  bromure  ou  de  chlorure  d'argent. 

L'augmentation  de  sensihilibi  que  l'on  ])eut  ainsi  obtenir  est  considé- 
rable. D'après  .M.  l'iwau,  la  vapeur  de  brome  dont  il  a conseillé  l'emploi, 
est  la  substance  accélératrice  la  plus  active  ; les  plaques  soumises  pendant 
un  temps  convenable  u la  vapeur  d'une  dissolution  très  étendue  de  brome 
dans  l'eau,  acquièrent  une  sensibilih*  telle  que  la  durée  d'exposition 
dans  la  chambre  ob.scure  est  réduite  à 1 soixantième  de  ce  qu'elle  était 
avec  1a  couche  d'ioihire  d'argent  simple.  Le  chlore  employé  de  la  même 
manière  ne  réduit  ce  temps  qu'à  1 ([uinzième.  Les  autres  préparations  ne 
paraissent  actives  quo  par  le  brome  ou  le  chlore  qui  entrent  dans  leur 
composition. 

La  découverte  des  substances  accélératrices  a permis  d'appliqncr  le 
daguerréotype  à l’exécution  des  portraits  qui  s'obtiennent  aujourd’hui 
avec  une  si  grande  perfection. 

On  appelle  fixation  des  images  une  opération  destinée  à donner  plus  de 
solidité  et  d’éclat  au  dessin  ; on  obtient  ce  résultat  en  traitant  la  plaque  à 
chaud  par  une  liqueur  contenant  de  l'hyposulfite  double  de  soude  et 
il’or.  La  fixation  des  images  au  moyen  d’un  sel  d’or  est  due  à M.  Fizeau. 

En  parlant  des  sels  d'or  nous  avons  donné  la  composition  de  la  liqueur 
dont  on  se  sert  pour  fixer  les  images  daguerriennes.  On  l’emploie  à' 
chaud  , elle  laisse  tléposer  de  l’or  sur  toute  la  surface  de  l’image  préala- 
blement lavée.  L’argent  qui  forme  le  fond  du  tableau  est  comme  bruni 
parle  vernis  d’or  qui  le  recouvre,  tanilis  que  les  globules  de  mercure 
qui  constituent  les  clairs , s’amalgament  avec  l’or  et  augmentent  de  vo- 
lume, de  solidité  et  d'éclat. 

Les  blancs  du  dessin  deviennent  ainsi  plus  brillants , et  les  noirs  plus 
obscurs.  L’image  est  plus  belle , et  est  devenue  assez  fixe  pour  qu’on 
puisse  en  prendre  des  empreintes  avec  de  la  cire  à cacheter  ou  avec  le 
cuivre  déposé  par  la  galvanoplastie. 

Les  premières  épreuves  galvanoplastiques  des  plaques  daguerriennes 
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ont  été  obtenues  par  M.  Ch.  Chevallier.  M.  Fizeau  est  parA'cnu  à les  trans- 
former en  des  planches  pouvant  être  soumises  à l’impression  en  taille 
douce. 

Le  procédé  de  M;  Fizeau  consiste  à traiter  la  plaque  daguerrienne  par 
une  composition  acide  qui  creuse  les  parties  noires,  et  laisse  les  parties 
claires  ; la  liqueur  acide  est  composée  d’e.au,  d'acide  azotique,  de  nitre  et 
de  sel  marin. 

On  enlève  le  chlorure  d’argent , à mesure  qu’il  se  forme,  au  moyen  de 
l’ammoniaque. 

Pour  rendre  plus  profondes  les  parties  noires , on  dore  les  parties  blan- 
ches et  l’on  préserve  les  noires  de  la  dorure  en  les  recouvrant  de  corps 
gras,  que  l’on  enlève  ensuite.  Par  l’action  de  l’acide  nzoti(|ue,  on  peut 
alors  rendre  les  creux  suftisamment  profonds  i>our  que  la  planche  puisse 
donner  des  épreuves  tirées  par  les  procédés  ordinaires  de  la  typographie. 

On  a essayé  de  remplacer  dans  la  photographie  les  plaques  métalliques 
par  les  papiers  pliotogéniquet. 

Les  premières  bonnes  épreuves  photographiques  sur  papier  ont  été  ob- 
tenues par  MM.  Bayard  et  Talbot.  Jl.  Bayard  n’a  pas  encore  fait  connaître 
son  procédé  de  préparation.  La  méthode  de  M.  Tallwt  qui  a été  per- 
fectionnée par  M.  Blan(|uart-EvTard,  se  divise  en  deux  parties  : la  pre- 
mière est  celle  qui  donne  l’épreuve  négatiw , dans  laquelle  les  parties 
éclairées  sont  représentées  par  les  noirs  ; la  seconde  donne  l’épreuve 
positive. 

Pour  préparer  le  papier  photogénique  négatif,  on  étend  sur  du  papier 
glacé  et  d’une  texture  bien  égale,  une  dissolution  de  1 p.  d’azotated’argent 
dans  30  p.  d’eau , et  après  l’avoir  laissé  sécher  dans  l’obscurité  , on  le 
trempe  pendant  deux  minutes  environ  dans  une  dissolution  de  1 p.  de 
bromure  de  potassium,  25  p.  d’iodure  de  potassium  et  260  p.  d’eau  ; on 
le  laisse  sécher  de  nouveau. 

Le  papier,  ainsi  préparé,  est  imbibé  au  moment  où  l’on  veut  obtenir 
l’épreuve  négative,  d’une  dissolution  de  6 p.  d’azotate  d’argent,  11p. 
d’acide  acétique  cristallisable,  et6ù  p.  d’eau  ; on  l’expose  ensuite  au  foyer 
de  la  chambre  obscure.  Le  sel  d’argent  est  plus  profondément  altéré  dans 
les  parties  où  la  lumière  est  la  plus  intense. 

Pour  rendre  l’image  visible,  on  mouille  l’épreuve  sortant  de  la  chambre 
obscure  avec  une  dissolution  d’acide  gallique,  et  on  lave  pour  enlever 
l’excès  de  cet  acide.  On  termine  par  un  lavage  dans  une  dissolution  de 
bromure  de  potassium , pour  enlever  le  sel  d’argent  dans  les  endroits  non 
attaqués  par  la  lumière,  et  qui  ainsi  restent  blancs. 

On  prépare  le  papier  positif  en  trempant  dans  une  dissolution  de  chlo- 
rure de  sodium  du  papier  de  la  plus  belle  pftte  ; on  le  fait  sécher,  on  l’im- 
bibe d’une  dissolution  d’azotated’argent,  et  on  le  sèche  de  nouveau. 

Pour  obtenir  une  épreuve  positive,  on  place  l’épreuve  négative  du 
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câlû  ir  prossiounù  par  la  luinière,  sur  la  surface  du  papier  poctUf  qui  a 
àté  préparée,  et  ou  presse  eiilre  deux  glaces;  puis  on  expose  les  doux 
papiers  ainsi  presst's  Ji  raction  des  rayons  lumineux.  La  lumière  traver- 
sant les  claire  du  papier  négatif  va  agir  sur  le  papier  (lositif,  où  elle  im- 
prime les  ombres  ; les  parties  qui  doivent  former  les  clairs  sur  le  papier 
positif  sont  préservées  pur  les  noirs  de  l'image  négative.  De  cette  façon 
l’image  devient  positive. 

Après  un  temps  d'exposition  suflisamment  long,  on  fixe  l’image  en 
trempant  le  papier  dans  une  di.ssolution  d’hyposuiflte  de  soude. 


PLATINE. 

Le  platine  n’a  été  introduit  en  Europe  que  vers  l'année  1740;  son  nom 
vient  du  mot  espagnol  platina  qui  signilic  petit  urgent.  Ce  métal  était 
connu  depuis  longtemps  en  Amérique;  mais  on  n'en  faisait  aucun  usage; 
ce  n'est  que  depuis  le  commencement  de  ce  siècle  qu'il  a été  employé 
dans  les  laboratoires  de  cliimie  et  dans  les  arts. 

Le  platine  forgé  est  presque  aussi  blanc  que  l'argent  ; il  prend  un  grand 
éclat  par  le  poli;  il  n’a  ni  saveur,  ni  odeur;  il  est  très  ductile  et  très 
malléable;  il  occupe  le  cinquième  rang  parmi  les  métaux  pour  la  mal- 
léabilité, et  le  troisième  pour  la  ductilité. 

Un  fil  de  2 roill.  de  diamètre  se  rompt  sous  un  poids  de  124  kil. 

Le  platine  est  plus  mou  que  l’argent;  mais  des  traces  d’iridium  aug- 
mentent sa  dureté.  Il  est  plus  dur  que  le  cuivre  et  moins  dur  que  le  fer. 
C’est  le  moins  dilatable  de  tous  les  métaux.  Sa  densité  varie  entre  21,47 
et  21,53,  selon  qu’il  a été  plus  ou  moins  (’>croui.  D’après  U.  Marchand, 
la  densité  du  platine  fondu  serait  de  21  seulement. 

Le  platine  est  infusible  dans  un  feu  de  forge,  mais  il  fond  facilement 
au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxigèno.  k la  chaleur  hlunche,  il  se 
ramollit , se  laisse  forger,  et  peut  se  souder  sur  lui-méme  comme  le 
fer.  Cette  propriété  est  très  précieuse  ; elle  permet  de  confectionner  des 
ustensiles  en  platine.  Le  platine  parait  volatil  lorsqu’on  le  chauffe  à une 
température  très  élevée,  et  produit  des  étincelles  brillantes  quand  on  l’ex- 
pose à la  flamme  du  chalumeau  à gaz  hydrogène. 

Le  platine  n’est  oxidé  par  l’air,  ni  à froid,  ni  à citaud.  Il  ne  décompoM 
l'eau  dans  aucune  circonstance,  et  n'est  attaqué  que  par  un  petit  nombre 
d'acides. 

L'acide  azotique  n’a  pas  d'action  sur  le  platine  pur,  nuiis  il  le  dissout 
lorsqu'il  est  allié  à une  quantité  suffisante  d'argent  et  d'or.  Son  véritable 
dissolvant  est  l'eau  l'égale.  100  parties  d’eau  régale,  formée  ^ 75  p.  d’a- 
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cille  chlorhydrique  ii  15",  cl  de  25  parties  d’acide  azoliqne  il  S5“,  |icuvcnt 
dissoudre  13,2  parties  de  platine. 

Les  acides  sulfurique  et  chlorhydrique  ne  dissolvent  pas  le  platine. 

Le  platine  est  fortement  attaqué  par  la  potasse  et  la  lithine , et  plus 
difficilement  par  la  soude.  Un  mélange  do  nitre  et  de  potasse  l'attaque 
très  rapidement. 

Le  bi-sulfatc  de  potasse  agit  aussi  sur  le  platine. 

Plusieurs  oxides,  même  ceux  qui  sont  irréductibles  ]inr  la  chaleur,  at- 
taquent le  platine  sous  rinlluencc  d’une  temiiérature  élevtk’. 

Le  platine  en  mousses’unit  au  .suufre  lorsqu’on  le  chauffe  suffisamment  ; 
le  platine  forgé  ne  s'y  combine  que  très  difficilement. 

Le  phosphore  et  l’arsenic  s’unissent  aussi  au  platine  en  éponge,  et  for- 
ment un  phosphure  et  un  arséniure  très  fusibles. 

Lorsqu’on  brûle  dans  un  creuset  de  platine  une  matière  organique  con- 
tenantdu  phosphore,  comme  le  cerveau,  il  se  produit,  parla  réduction  de 
l’acide  phosphorique,  du  phosphure  de  platine  qui  est  très  fusible;  au.ssi 
le  creuset  est-il  itercé  en  quelques  instants. 

Le  chlore  est  absorbe''  lentement  par  le  platine.  L’iode  et  le  brome  ne 
l’attaquent  pas. 

Un  mélange  de  silice  cl  de  charbon  réagit  sur  ce  métal,  comme  l’a  div 
montré  M.  Itoussingault , et  forme  du  siliciure  de  platine  ; les  creu- 
sets de  platine  se  trouvent  rapidement  attaipiés  lorsqu’on  les  chaufîe 
au  milieu  des  charbons , dont  la  cendre  contient  toujours  de  la  silice. 
11  est  indis|)ensablc  pour  conserver  un  creuset  de  platùie  de  l’introduire 
pendant  la  calcination  dans  un  creu.set  de  Hesse  pour  le  préserver  de 
l’action  simultanée  des  charbons  eX  des  cendres. 

Le  platine  s’allie  avec  presque  tous  les  métaux  à une  température  plus 
ou  moins  élevée;  lorsqu’il  est  très  divisé,  il  s’amalgame  au  mercure. 

Le  platine  métallique  se  présente  sous  différents  aspects. 

Lorsqu’il  provient  de  la  calcination  du  chlorure  de  platine  ammonia- 
cal, il  est  spongieux , terne,  d’un  gris  cendré  : on  le  nomme  alors  platine 
en  éponge  ou  en  mousse;  l’éponge  de  platine  prend  de  l’éclat  par  le  frot- 
tement. ' 

Lorsque  le  platine  se  précipite  d’une  de  scs  dissolutions,  il  se  présente 
quelquefois  sous  la  forme  d'une  poudre  noire  que  l’on  nomme  noir  de 
platine. 

Noir  de  DleUoe. 

On  peut  préparer  le  noir  de  platine  par  diiïéraites  méthodes;  celle  que 
l’on  suit  ordinairement  est  due  à M.  Liebig  : elle  consiste  à dissoudre  du 
protochlorure  de  platine  dans  une  dissolution  concentrée  de  potassa,  et 
à verser  peu  à peu  de  l’alcool  dans  la  liqueur  chaude,  qu’on  remue  con- 
tinuellement ju.squ’à  ce  qu’il  ne  se  fasse  plus  d’effervescence;  il  se  dégage 
de  l’acide  carbonique,  et  le  platine  se  prteipite  sous  la  forme  d’une  pous- 
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sièrc  noire  que  l'on  fait  bouillir  successivement  avec  de  l'alcool , de  l'a< 
eide  oblorhydrique,  de'la  potasse,  et,  en  dernier  lieu,  avec  de  l'eau. 

L'éponge  et  le  noir  de  platine  peuvent,  comme  le  cliarbon,  condenser 
les  gaz  en  produisant  de  la  chaleur , et  déterminent , sous  l'influence  de 
l'air,  l'inflammation  des  gaz  et  des  vapeurs  combustibles. 

Le  noir  de  platine  peut  absorber  jusqu'à  745  fois  son  volume  d'hy- 
drogéne. 

Le  platine  divis<'‘  possède  la  propriéti-  de  déterminer  des  combinaisons 
par  sa  seule  présence.  Nous  rappellerons  ici  les  princii>alcs  réactions  qui 
s'opèrent  sous  l'influence  du  noir  ou  de  la  mousse  de  platine. 

L'hydrogène  et  l'oxigène  s'unis<>ent  en  présence  du  platine  divisé  et 
produisent  de  l'eau.  Un  fil  de  platine  très  délié  ou  des  feuilles  très  minces 
de  ce  métal  deviennent  incandescents  dans  un  mélange  détonant,  et  opè- 
rent la  combinaison  des  deux  gaz. 

L'acide  sulfureux  et  l'oxigène  s'unissent  sous  l'influence  de  la  mousse 
lie  ])latine  légèrement  chauffée,  et  forment  de  l'acide  sulfnri(|ue  anhydre. 
L'alcool  absorbe  l'oxigène  en  pri'-sence  du  noir  de  platine,  et  se  change 
en  acide  aci'diqiie  : 

CMIW  + o<  = C'll>05,iio  + 2110. 

Alcoot.  Aci(l«  acétl>iMC. 

L'esprit  de  bois  se  change  en  acide  formique,  et  cet  acide  par  une  oxi- 
dation  prolongé'c,  se  dé'ComiKise  en  acide  carbonique  et  en  eau  : 

0*  = C*II0’,II0  -I-  2110. 

Esprit  de  bob.  Acide  formlqiic. 

Quelques  gouttes  d'acide  formique,  versées  sur  l'éponge  de  platine,  dé- 
terminent aussitôt  l'incandescence  de  ce  métal. 

Le  noir  de  platine,  mélé  à des  dissolutions  alcalines,  jouit  de  la  pro- 
priété de  transformer  rapidement  tous  les  sucres,  au  contact  de  l'air,  en 
eau  et  en  acide  carbonique  ( M.  Doebereiner]. 

Sous  l'influence  du  platine  divisi'-,  plusieurs  substances  éprouvent  des 
dédoublements  ou  une  combustion  qui  ne  se  manifestent,  en  l'absence  de 
ce  métal,  qu'à  des  températures  beaucoup  plus  élevées. 

D'après  M.  Kuhimann,  le  deutoxide  d'azote  et  l'ammoniaque  se  chan- 
gent en  acide  azotique,  sous  l'influence  de  la  mousse  de  platine  et  d'un 
excès  d'oxigène,  et  réciproquement  les  combinaisons  de  l'azote  avec  l’oxi- 
gène  produisent  toutes  de  l'eau  et  de  l'ammoniaque,  quand  on  les  dé- 
compose par  un  excès  d’hydrogène,  en  présence  du  platine  divisé. 

M.  Berzélius  a donné  à la  force  particulière,  et  d'ailleurs  entièrement 
inconnue,  qui  produit  ces  phénomènes,  le  nom  de  force  catalytique. 

Le  platine  divisé  perd  peu  à peu  ses  propriétés  catalytiques  , loi'squ'on 
le  conserve  à l’air  libre  ou  qu’on  le  fait  rougir  trop  fortement.  On  lui 
rend  toute  son  énergie  en  le  faisant  bouillir  avec  do  l’acide  azotique  ou 
de  l'ammoniaque , le  lavant  et  le  séchant  ensuite. 
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OXIDES  DE  PLATINE. 

Le  platine  forme  deux  oxides  qui  ont  pour  formule  : PtO  — Pt(P. 

PBOTOXIDE  DE  PLATINE.  PtO. 

Le  protoxide  de  platine  n’est  connu  qu’à  l’état  d’hydrate  ; on  l’obtient 
en  précipitant  par  la  potasse  1e  protoehlorure  de  platine  ; il  se  dépose 
sous  la  forme  d’une  poudre  noire  dont  une  partie  reste  en  dissolution 
dans  la  potasse. 

Le  protoxide  de  platine  est  très  peu  stable  ; lorsqu’on  le  met  sur  des 
charbons  il  se  réduit  aussitôt;  il  se  dissout  lentement  dans  les  acides 
azotique,  sulfurique  , acétique,  et  les  colore  en  brun.  L’acide  chlorhy- 
drique bouillant  le  décompose  en  bichlorure  et  en  platine  métallique  ; 
lorsqu’il  est  récemment  précipité  il  sc  dissout  dans  la  potasse  et  dans 
la  soude. 

DEUTOXIDE  DE  PLATINE.  PtO*. 

Cet  oxide  anhydre  est  noir,  son  hydrate  est  jaune-brun , et  ressemble 
au  peroxide  de  fer. 

Il  se  décompose  complètement  par  une  chaleur  peu  élevée , dégage 
de  l’oxigène  et  donne  du  platine  métallique.  Les  corps  combustibles  le 
réduisent  très  facilement.  Il  se  dissout  dans  les  principaux  acides  et  forme 
des  sels  colorés  en  brun. 

Il  se  combine  avec  les  alcalis , les  terres  et  les  oxides  métalliques,  et 
forme  des  sels  dans  lesquels  le  deutoxide  de  platipe  Joue  le  rôle  d’acide. 

On  obtient  l’oxide  de  platine  en  faisant  bouillir  le  chlorure  de  platine 
avec  un  excès  de  potasse  jusqu’à  ce  que  le  précipité  jaune  qui  s’est 
formé  d’abord  disparaisse  complètement  dans  un  excès  d’alcali , et  en 
précipitant  ensuite  le  platinate  de  potasse  qui  s’est  formé  par  de  l’acide 
acétique. 

L’hydrate  d’oxide  de  platine  ainsi  obtenu  est  d’un  brun  jaune,  se  dis- 
sout dans  lu  potasse  et  la  soude , et  forme  avec  ces  bases  des  plaiinates 
qui  peuvent  cristalliser  par  réva[K>ration.  (Freiny.) 

Suivant  Edmond  Davy,  il  existerait  un  oxide  de  platine  intermé- 
diaire entre  le  protoxide  et  le  deutoxide  de  platine. 

PLATINE  FULMINANT. 

Ce  composé  correspond  probablement  à l’argent  et  à l’or  fulminant  ; 
sa  composition  n’est  pas  encore  connue. 

11  est  pulvérulent , d’un  brun  fonai,  il  ne  détonne  pas  par  le  choc; 
mais  à une  température  de  204*  il  fait  eutendi'c  une  détonation  ti'ès  forte. 
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Il  est  insoluble  dans  l'eau,  dans  les  acides  azotique  et  chlorhydrique; 
il  se  dissout  dans  l'acide  sulfurique. 

On  peut  l'obtenir  eu  décomposant  le  chlorure  de  platine  ammonia- 
cal par  la  potasse , ou  en  précipitant  par  l'ammoniaque  du  aulfate  de 
platine. 

HYDUUBE  DE  PLAmB. 

Plusieurs  chimistes  admettent  l'existence  d'une  combinaison  de  pla- 
tine et  d'hydrogène  qui  se  formerait  lorsque  ces  deux  corps  se  trouvent 
en  présence  à l'état  naissant  ; on  obtiendrait  surtout  l'bydrure  de  platine 
crislallisé  en  paillettes , en  décomposant  par  l'eau  un  alliage  de  platine 
et  de  potassium. 

CAnBLRE  DE  PLATINE. 

Ce  composé  se  prépare  facilement  en  faisant  bouillir  de  l'acide  tar- 
trique  avec  du  chlorure  de  platine  ; ou  en  calcinant  à une  température 
modérée  certains  sels  organiques  à base  d'oxide  de  platine. 

Le  carbure  de  platine  est  noir,  insoluble  dans  l’eau,  déconiposable 
par  l'eau  régale , qui  dissout  le  platine  et  laisse  le  carbone. 

Le  bore  , le  silicium,  le  phosphore,  l'arsenic  se  combinent  au  platine 
et  forment  des  composés  qui  sont  blancs,  aigres,  très  durs  et  plus  fusi- 
bles que  le  platine. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  PROTO.VIDE  DE  PLATINE. 

Potnue.  — Pas  de  précipité  si  la  dissolution  est  étendue. 

Ammoniaque.  — Précipité  vert. 

*.  Carbonate  de  potasee.  — Précipité  brun , qui  ne  se  dépose  qu'au  bout 
d'un  certain  temps. 

Carbonate  d'ammoniaque.  — l'as  de  précipité. 

Cyano ferrure  et  cyanoferride  de  potassium.  — Pas  de  précipité. 

Azotate  de  protoxide  de  mercure.  — Précipité  uoir. 

Protochlorure  d’étain.  — Coloration  brune. 

lodure  de  potassium.  — D'abord  une  coloration  rouge  et  ensuite  un 
précipté  noir. 

Acide  sidfhydriqae  et  sut fliydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir. 

CARACTÈRES  DES  SELS  DE  DKtJTOXIDE  DE  PLATINE. 

Ces  caractères  sc  rapportent  surtout  au  bichlorurc  de  platine. 

Potasse.  — Précipité  jaune  de  chlorure  double  de  platine  et  de  potas- 
sium ; CO  précipité  est  soluble  à chaud  dans  un  grand  excès  de  potasse. 

.\mmoniaque  — Préi'ipité jaune  de  chlorure  de  platine  ammoniacal, 
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soluble  dans  une  grande  quniitité  d'cnu  et  dans  un  excès  d'ammoniaque, 
donnant  du  platine  ]Mr  la  caluination. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  jaune  de  chlorure  double  de  platine 
et  de  potassium. 

Carbonate  d’ammoniaque.  — Précipité  jaune  de  chlorure  de  platine  am- 
moniacal. 

Sels  de  jMtasse  ou  d'ammoniaque.  — Précipités  jaunes. 

Carbonate  de  soude.  — Pas  de  précipité. 

Cyanofhrure  de  potassium. — Pas  de  précipité , la  liqueur  se  colore  en 
jaune  verdAtre.  ' 

Cyanoferride  de  potassium.  — Même  réaction. 

Azotate  de  jirotoxide  de  mercure.  — Précipité  jaune  rougeâtre. 

Sulfate  de  protoxide  de  fer.  — Pas  de  précipité. 

Protoehlorure  d'étain.  — Coloration  brune  très  foncée. 

lodurede  potassium.  — Coloration  brune  et  ensuite  précipité  jaune. 

Tannin.  — Pas  de  précipité. 

Acide  sulfhydrique.  — D'abord  coloration  et  ensuite  précipité  de  sul- 
fure de  platine. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir  soluble  dans  un  grand 
excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  noir  de  platine  métallique. 

Les  sels  de  platine  sont  tous  décomposés  par  la  chaleur,  et  donnent  du 
platine  métallique. 

Il  suffît  d'une  très  petite  quantité  d’iridium  ou  d’osmium  pour  donner 
au  chlorure  ammoniaco-platinique  une  teinte  rougeâtre. 

PROTOCHLOnURE  OB  PLATI.XB.  PtCl. 

Le  protochlorure  de  platine  est  brun  verdâtre,  insoluble  dans  l’eau , 
inaltérable  .à  l'air  : cependant  lorsqu’on  l’expose  pendant  longtemps  à la 
lumière , il  noircit  à sa  surface.  Il  est  insoluble  dans  les  acides  azotique 
et  sulfurique  ; mais  il  se  dissout  sensiblement  dans  l’acide  chlorhydrique 
en  se  transformant  en  partie  en  bicblorure  et  en  platine. 

Il  est  soluble  surtout  à chaud  dans  les  dissolutions  de  bichlorure  de 
platine. 

La  chaleur  le  décura]K>se  complètement;  les  alcalis  en  précipitent  du 
protoxide  de  platine. 

Ce  corps  se  combine  facilement  avec  les  chlorures  de  sodium , de  po- 
tassium , et  avec  le  chlorhydrate  d’ammoniaque , et  forme  des  composés 
cristallisés. 

On  l’obtient  eu  dissolvant  du  platine  dans  l'eau  régale , en  évaporant 
la  liqueur  à sec,  et  chauffant  le  résidu  avec  précaution  jusqu’à  ce  qu’il 
soit  devenu  insoluble  dans  l'eau. 
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CULOHl'HI  DULBLI  CE  SÜIHUM  ET  DE  PLATINE. 

BICIlLOntaE  DE  PLATINE.  PtCl*. 

IjP.  bichlorure  de  platine  est  rouge  brun  à l’état  solide  ; ses  disso- 
lutions sont  d’un  jaune  foncé;  sa  saveur  est  styptique,  sa  réaction  acide; 
il  est  plus  soluble  à chaud  qu'à  froid,  et  cristallise  par  le  refroidissement. 
Il  est  très  soluble  dans  l’alcool;  il  se  combine  à l’acide  chlorhydrique 
|x)ur  former  un  chlorhydrate  de  chlorure  de  platine  qui  perd  son  acide 
par  l’évaporation.  La  chaleur  le  change  d’abord  en  protochlorure,  et 
ensuite  en  platine  métallique. 

L’acide  sulfurique  forme  dans  sa  dissolution  un  précipité  jaune  de 
deutochlorure  anhydre. 

Le  mercure  le  nnluit  même  à froid. 

On  le  prépare  en  dissolvant  du  platine  dans  une  eau  régale  formée  de 
2 p.  d’acide  chlorhydrique  et  1 p.  d’acide  azotique,  et  en  évaporant  a sec 
pour  chasser  l’excès  d’acide. 

Le  deutochlorure  de  platine  se  combine  à presque  tous  les  chlorures, 
et  forme  des  composés  auxquels  on  a donné  le  nom  de  Chloroplatinatet. 

CIILORUBK  DOUBLE  DE  POTASSIUM  ET  DE  PLATI.NE.  — CIILORO- 
PLATINATE  DE  POTASSE.  PtCI*,KCI. 

On  obtient  ce  composé  en  pn’-cipitaiit  du  chlorure  de  platine  par  do 
chlorure  de  potassium.  Il  est  jaune , à peine  soluble  dans  l’eau  ; il  se  dis- 
sout dans  MxU  p.  d’eau  froide,  dans  12083  p.  d’alcool  à 97*, 5 centigr.,  et 
dans  1053  p.  d’alcool  à 55°  centigr.  Il  est  plus  soluble  dans  l’eau  bouil- 
lante ou  dans  l’eau  aiguisée  d’acide  chlorhydrique  ; il  se  dépose  de  sa 
dissolution  en  |>etits  cristaux  octaédriques.  Il  est  entièrement  insoluble 
dans  l’alcool  absolu.  Sa  dissolution  est  neutre  aux  réactifs  colorés.  C’est 
ce  composé  qui , en  raison  de  son  insolubilité  dans  l’eau  froide,  sert 
souvent  à caracb'riser  les  sels  de  potasse  ou  les  sels  de  platine. 

Il  se  décompose  par  la  chaleur  et  lais.se  un  résidu  de  chlorure  de  po- 
tassium et  de  platine. 

D’après  M.  Jacquelain , lorsqu’on  ajoute  à ce  sel  un  chlorure  alcalin  et 
(|u’on  cliauffe  le  mélange , on  obtient  un  résidu  de  platine  en  cristaux 
brillants  et  réguliers. 

CilLOBURE  DOUBLE  DE  SODIUM  ET  DE  PLATINE.  — CDLORO- 
PLATINATB  DE  SOUDE.  PlCl*,NaCI. 

Ce  composé  est  très  soluble  dans  l'eau  ut  cristallisu  en  beaux  prismes 
jaunes. 
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CHLORlIYDnATB  D’.AMMOiMAQüE  ET  CHLORURE  DE  PLATINE.  — 
CHLOROPLATINATE  d’aMMONIAQUE.  PtCl*, AzH*,HCI. 

&)  composé  ressemble  beaucoup  au  chloroplatiiiatc,  de  potasse  ; il  est 
jaune,  peu  soluble  dans  l’eau  froide,  plus  soluble  dans  l'eau  bouillante, 
et  cristallise  en  octaèdres  par  le  refroidissement.  Il  se  décompose  par  la 
chaleur,  et  laisse  un  résidu  do  platine  spongieux. 

Ce  corps  joue  un  grand  rôle  dans  la  fabrication  du  platine;  il  sert  à 
précipiter  le  platine  de  scs  dissolutions,  et  donne  par  sa  calcination  le 
métal  pur. 

D’api-ès  M.  Fresenius,  il  faut  26535  parties  d’alcool  à 77“,5  centési- 
maux pour  en  dissoudre  une  seule  de  chloroplatinatc  d'ammoniaque.  Il 
n’en  faut  plus  que  665  p.  quand  l’alcool  contient  65  pour  100  d’eau. 
L’acide  chlorhydrique  augmente  un  peu  cette  solubilité. 


Il  existe  encore  un  grand  nombre  de  cbloroplatinates;  ceux  de  barium, 
de  strontium,  de  magnésium,  de  calcium,  sont  solubles,  et  peuvent  cris- 
talliser. 

Les  autres  chloroplatinatcs  métalliques  sont  en  génénd  insolubles  dans 
l’eau. 


SULFURES  DE  PLATINE. 

On  connaît  deux  sulfures  de  platine  qui  correspondent  aux  deux 
oxides,  et  qui  ont  pour  formule  : PtS  et  PtS^. 

Le  protosulfui-e  est  noir,  insoluble  dans  l'eau  ; il  s'obtient,  d'après  Vau- 
quelin,  par  voie  sèche , eu  chauffant  avec  2 parties  de  soufre  et  1 partie 
de  platine  div'isé,  ou  bien  1 partie  de  chlorure  de  platine  ammoniacal. 

Il  se  produit  par  voie  humide  dans  l’action  de  l’acide  sulfhydrique  ou 
d’un  sulfure  alcalin  sur  du  protochlorurc  de  platine. 

On  prépare  le  bisulfure  par  voie  humide,  en  traitant  du  chlorure  de 
platine,  ou  du  cidorure  double  de  platine  cl  de  sodium,  par  de  l'acide 
sulfhydrique  ou  par  un  sulfure  alcalin. 

G:  sulfure  est  noir  ; chaulTé  on  vase  clos , il  abandonne  la  moitié  de 
son  soufre,  et  se  transforme  eu  protosulfure. 

L’acide  azotique  le  décompose  sous  rinfluence  de  la  chaleur,  et  le 
change  en  sulfate  de  deutoxide. 

Il  SC  dissout  sensiblement  dans  les  sulfures  alcalins,  ainsi  que  dans  les 
alcalis  et  les  carbonates  solubles,  en  formant  des  sulfosels  qui  sont  dé- 
composés par  les  acides. 

II.  66 
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NEI.S  DE  PLATINE  FOIDIÉS  PAH  L.V  COMDINAISO.N  DU  PIIOTOXIDE 
ET  DU  BI-OXIDE  DE  PLATINE  AVEC  LES  OXACIDES. 

Le  prolüxide  de  plutiue  forme  des  sels  incrisUillisables  avec  les  acides 
azotique  et  sulfurique. 

L’azolate  de  bi-uxide  de  platine  estiiicristallisuble,  d'un  brun  foncé.  On 
le  produit  par  l’union  directe  du  bi-oxide  de  platine  avec  l'acide  azotique, 
ou  en  décomposant  le  sulfate  de  platine  pur  l'azotate  de  barilc.  La  disso- 
lution étendue  de  ce  sel  est  d'un  jaune  pur. 

L’azotate  de  bi-oxide  de  platine  prend  cncoi-e  naissance  quand  on  ut- 
taiiue  par  l’acide  azotique  des  alliages  de  platine  aurifei'es  coiiteiiaiit 
une  grande  quantité  d’argent.  Il  forme  des  sels  doubles  avec  les  azotates 
de  potasse  et  de  soude*. 

On  obtient  le  sulfate  de  bi-oxide  de  platine  en  cliauffant  légèreilienl  l'a- 
cide azotique  fumant  avec  le  sidfure  de  ]>latine,  et  en  évaporant  le  mé- 
lange à siccité  pour  cluisser  l'excès  d'acide  azotique.  On  peut  aussi  le 
pniparer  en  dt'H;umpusant  le  biehlorure  do  platine  pur  l’acide  sulfurique. 
Ce  s<d  est  noir,  amorphe  et  très  soluble.  Il  se  combine  avec  les  sulfates 
alcalins. 

Les  oxides  de  platiiu!  s'unissent  aussi  avec  l'acide  sulfm'eux  et  l’acide 
borique  ; ces  sels  sont  peu  connus. 

ALLIAGES  DE  PLATINE. 

Le  platine  se  combine  avec  iin  grand  nombre  de  métaux. 

On  obtient  l’alliage  de  platine  et  de  potassium  en  chauffant  ensemble 
ces  deux  métaux  ; il  est  décomposé  par  l’eau , et  donne  naissance  à des 
paillettes  noires  que  l’on  considère  en  général  comme  un  hydrure  de 
platine 

Le  fer  se  combine  au  platine  en  toutes  proportions,  et  forme  des  alliu- 
ges  qui  se  laissent  aplatir  sous  le  marteau,  et  peuvent  prendre  un  beau 
poli. 

Le  cuivre  et  le  platine  s’unissent  très  facilement.  Ces  alliages  jieuvent 
recevoir  un  très  beau  poli,  et  sont  employés  quelquefois  |X)ur  faire  des 
miroirs  de  télescope. 

Le  plomb  s’unit  au  platine;  aussi  ne  doit-on  jamais  fondre  le  plomb 
dans  un  creuset  de  platine. 

On  connaît  des  alliages  de  platine  avec  l’étain , le  zinc,  le  bismuth, 
l’antimoine,  l’or,  etc. 

Le  platine  spongieux  t’unit  au  merenro,  mais  ce  métal  est  sans  action 
sur  le  platine  foi  gé.  i 


HXTHACTIUN  Ull  VLAriMi.  *2Ô 

L'amal({aiue  de  platine,  traité  par  l'acide  azotique,  duiiiie  une  disso- 
lution qui  contient  de  l’azotate  de  bi-oxido  de  platiné  (M.  Lcvul). 

Le  platine  et  l’argent  se  combinent  aussi  en  toutes  proportions;  lors- 
que l’argent  se  trouve  dans  cet  alliage  en  quantité  suflisantc  , il  rend 
le  platine  complètement  soluble  dans  l’acide  azotique. 

Uneirès  petite  quantité  de  platine  durcit  l’argent. 

La  présence  du  platine  dans  les  alliages  d’argimt  em|>éclie  qu'on  ne 
puisse  en  déterminer  le  titre  exact  par  la  cuu|)ellution.  Le  platine  produit 
une  considérable  dans  les  boulons  d’essai.  Cette  surcharge,  qui 

peut  être  de  10  à 12  millièmes  dans  les  alliages  d'argent  contenant  un  cin- 
quième de  platine , augmente  encore  avec  la  proportion  de  platine. 

Ces  alliages  sont  sujets  à la  liquation. 

EXTRACTION  DU  t’LATIMi.  ET  SÉPARATION  DES  MÉTAUX 

QUI  l’accompagnent. 

Le  minerai  de  platine  se  trouve  dans  les  dépôts  sableux  qui  contien- 
nent de  l’or  et  du  diamant. 

Les  principales  mines  exploité««  sont  celles  du  Choco  à la  Nouvelle- 
Grenade,  du  Brésil,  et  des  monts  Ourals. 

Le  rainerai  de  platine  est  essentiellement  formé  de  platine,  d’iridium, 
d’osmium,  de  palladium,  de  fer,  de  cuivre  et  d’osmiure  d’iridium. 

Il  contient  en  outre  du  fer  chromé,  du  fer  litané,  de  petites  imilletles 
d’or  allié  à l’argent,  de  petites  hyacinthes,  un  iieu  de  mercun'  et  du  sable. 

Nous  donnnerons,  d’après  M.  Berzélius,  les  analyses  de  quelques  mi- 
nerais de  platine. 
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1,96 

2,30 

t.lÜ 

0,72 
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Lorsque  le  rainerai  de  platine  a été  débarrassé  mécaniquement  de  la 
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plus  grande  partie  des  matières  étrangères  avec  le  <i|uelles  il  était  mêlé,  on 
le  soumet  h plusieurs  reprises  à l’action  d’un  mélange  d’acide  chlorhy- 
drique en  excès  et  d’acide  azotique  qui  opère  la  dissolution  du  platine.  On 
étend  cette  eau  régale  d’une  petite  quantité  d’eau  , afin  qu’elle  dissolve  le 
moins  possible  d’iridium  qui  rend  le  platine  cassant.  L’action  de  l’eau 
régale  sur  le  minerai  de  platine  doit  être  continuée  jusqu’à  ce  que  les  li- 
queurs cessent  de  se  colorer  en  jaune;  elle  donne  lieu  à un  dégagement 
abondant  de  vapeur  nitreuse  et  d’acide  osmique  qui  sont  entraînés  dans 
une  cheminée  dont  le  tirage  est  très  actif. 

Le  minerai , après  avoir  été  épuisé  par  l’eau  régale,  laisse  un  résida 
qui  contient  des  paillettes  d’osmiure  d’iridium,  de  l’iridium  métallique 
en  poudre  noire , et  quelquefois  des  hyacinthes,  du  fer  chromé  ou  titané 
et  du  quartz.  Une  très  petite  quantité  de  platine  peut  aussi  échapper  à 
l’action  de  l’eau  régale. 

La  dissolution  de  platine,  après  avoir  été  éclaircie  par  le  repos,  est 
décantée  et  évaporée  presque  à siccité.  On  la  précipite  ensuite  à froid 
par  une  dissolution  concentrée  de  sel  ammoniac.  Elle  laisse  déposer  du 
chloroplatinate  d’ammoniaque. 

L'eau-mère  retient  encore  un  peu  de  platine  en  dissolution  et  des 
métaux  étrangers  : on  y plonge  des  lames  de  fer  : il  se  forme  un  dépôt 
métallique  riche  en  platine  : ce  précipité  est  lavé  et  truité  par  l’eau  régale 
faible  qui  dissout  facilement  le  platine  divisé. 

Cette  nouvelle  liqueur,  précipitée  comme  la  piemière  par  le  sel  am- 
moniac, donne  un  dépôt  de  chloroplatinate  d’ammoniaque  qu’on  peut 
calciner  à part,  ou  mêler  au  premier  précipité. 

Le  chloroplatinate  d’ammonia(|ue , après  avoir  été  lavé  avec  de  l’eau 
froide  pure  ou  légèn.-incnt  alcoolist'-c,  est  séché  et  calciné  à la  tempéra- 
ture du  rouge  sombre  ; il  laisse  le  platine  sous  forme  spongieuse. 

Pour  convertir  la  mousse  de  platine  en  platine  malléable,  et  en  faite 
des  lames,  des  barres,  des  fils,  etc.,  on  la  réduit  en  ixtussicre  dans  la 
main  , on  la  mêle  avec  de  l’eau  , et  on  la  fait  passer  à travers  un  tamis. 
Les  parties  qui  restent  sur  le  tamis  sont  pilées  dans  un  mortier  de  bois. 

On  doit  éviter  l’emploi  de  corps  durs  ([ui  bruniraient  certaines  parties 
du  platine,  et  l’enqtéchcraient  ensuite  de  prendre  de  la  cohésion. 

La  boue  de  platine  ainsi  préparé-e  est  introduite  dans  un  cylindre  de 
laiton  de  forme  légèrement  conique,  et  tjui  est  fermé  dans  le  bas  par  iiii 
bouchon  d’acier  ; on  comprime  alors  lentement  la  poussière  méüdliquc  au 
moyen  d’un  piston  de  bois  qui  est  remplacé  ensuite  par  un  disque  métal- 
lique ; l’eau  se  sépare  du  platine  qui  prend  de  plus  en  plus  de  colnsioii  ; 
on  le  comprime  ensuite  avec  une  forte  presse. 

Quand  la  pression  a été  poussée  aussi  loin  que  possible,  on  ôte  le  bou- 
chon, on  enlève  la  masse  de  platine  qui  a acquis  beaucoup  de  densité. 
On  la  chaufl'e  peu  à peu  jusqu’au  rouge  blanc  dans  un  creuset  de  terre, 
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et  on  la  porte  sur  une  enclume  où  on  la  frappe  légèrement  avec  un  mar> 
teau . On  la  fait  rougir  de  nouveau  et  on  la  forge  ensuite. 

Tous  les  détails  relatifs  à la  transformation  de  l'éponge  de  platine  en 
platine  malléable  ont  été  donnés  par  Wollaston  ; mais  avant  cet  illustre 
chimiste,  Knight  avait  reconnu  la  propriété  curieuse  que  présente  le  pla- 
tine spongieux  de  se  forger  après  avoir  été  fortement  comprimé  et  cal- 
ciné, et  il  avait  produit  ainsi  du  platine  malléable. 

Avant  qu'on  connût  le  procédé  actuel  de  fabrication  du  platine,  un 
orfèvre  de  Paris , nommé  Janetti , était  parvenu  à retirer  ce  métal  du 
minerai  de  platine,  et  h en  faire  des  instruments  pour  les  usages  des  arts 
etlesreclierches  de  laboratoires.  II  fondait  3 parties  de  minerai  de  platine 
avec  6 parties  d'acide  arsénieux  et  2 parties  de  potasse.  Il  obtenait  ainsi 
un  alliage  d'arsenic  et  de  platine  dont  il  chassait  l’arsenic  par  le  grillage, 
et  qu’il  transformait  en  platine  malléable  en  le  forgeant  à une  tempéra- 
ture rouge. 

l’ülUFICATION  DU  PLATINE. 

La  dissolution  provenant  de  l’action  do  l'eau  régale  sur  le  minerai  de 
platine  forme  avet^  le  sel  ammoniac  un  précipité  d'un  rouge  brique 
qui  contient,  indépendamment  du  chloroplatinate  d’ammoniaque,  une 
petite  quantité  de  chlorure  d’iridium  combinée  à du  sel  ammoniac 
(chloro-iridate  d’ammoniaque  ).  Le  platine  qui  résulte  de  la  calcination 
de  ce  précipité  est  donc  mélé  d’iridium.  La  proportion  de  ce  dernier 
métal  étant  en  général  très  faible,  on  le  laisse  ordinairement  dans  le 
platine  destiné  au  commerce.  Toutefois,  on  {Mut  débarrasser  le  platine  de 
l’iridium  qu’il  contient , en  le  traitant  par  l’eau  régale  étendue  de  deux 
à trois  fois  son  volume  d’eau , qui  n’attaque  pas  sensiblement  l’iridium  et 
qui  dissout  le  platine.  Cette  nouvelle  dissolution  précipitée  une  seconde 
fois  par  le  sel  ammoniac  donne  du  chloroplatinate  d’un  jaune  pur,  qui 
laisse  par  la  calcination  du  platine  spongieux  d'une  grande  pureté. 

PnOTOCHLORURE  DB  PLATINE  AMMONIACAL. 

Le  protochlorure  de  platine  forme  avec  l'ammoniaque  un  compoaé 
PtCI,AzH>,  qui  a été  découvert  par  M.  Magnus.  Cette  combinaison , géné- 
ralement connue  sous  le  nom  de  sel  vert  de  iVagnus , n'est  pas  attaquée 
à froid  par  les  alcalis  caustiques  et  par  les  acides  sulfurique  et  chlorhy- 
drique concentrés  ; c'est  seulement  par  une  longue  ébullition  avec  les 
bases  et  les  acides  les  plus  énergiques , que  le  sel  vert  de  Magnus  perd 
l'ammoniaque  qu'il  contient. 

Le  protochlorure  ammoniacal  de  platine  se  présente  sous  deux  modi- 
fications isomériques.  On  le  prépare  en  versant  peu  à peu  dans  l'ammo- 
niaque caustique  une  dissolution  acide  de  protochlorure  de  platine , ou 


Digitized  by  Google 


72Q  SEI.S  PLITINIQL'IS  DE  M.  gHOS  ET  DE  M.  BAEWSKI. 

mi  iioutraliBant  (>ar  rammoniaqiiu  un<>  dissolution  bouillante  de  biclilo- 
rim;  de  platine  dans  laquelle  on  a fait  passer  de  l'acide  sulfureux  jus- 
qu'au moment  où  elle  cesse  de  se  troubler  par  une  solution  de  sel  am- 
moniac. Ou  voit  SC  dé|)uscr  bientôt  di's  aiguilles  cristallines  vertes , de 
))rotoolilorure  de  platine  ammoniacal.  Ce  sel  est  insoluble  dans  l'eau, 
l'alcool , l'éther  et  l'acide  chlorhydrique. 

La  s(>conde  modincation  du  protochloruro  de  platine  ammoniacal  est 
jaune.  M.  Keiset  l'a  découverte  en  faisant  dissoudre  à chaud  le  sel  vert 
de  Magiius  dans  l'azotate  ou  le  sulfate  d'ammoniaque , et  en  abandon- 
nant la  liqueur  au  refroidissement  : il  s'en  dépose  des  cristaux  jaunes. 
On  obtient  le  même  compost’  jaune  en  versant  de  l'acide  chlorhydrique 
ou  un  chlorure  dans  un  des  sels  qui  ont  pour  base  PtO,.\zU^ 

Le  chlorure  vert  et  le  chlorure  jaune  de  platine  ammoniacal  se  dé- 
composent vers  .^00°,  en  azttte,  en  acide  chlorhydrique  mêlé  de  sel  am- 
moniac et  en  un  ré’sidu  de  platine. 

SEI.S  PF.ATINIQEES  DE  M.  GROS  ET  DE  U.  RAEWSKV. 

Lorsqu'on  fait  Imuillir  avec  de  l'acide  azotique  le  sel  vert  de  Magnus 
ou  le  sel  jaune  avec  lequel  il  est  isomérique , on  remarque  un  dégage- 
ment alxmdant  de  vapeurs  nitreuses,  et  les  liqueurs  laissent  déposer  en 
se  refroidissant , un  .sel  incolore , soluble  et  cristallisable , qui  a pour 
formule  : l’tCl,0,Az’H‘,AzO*.  Ce  composé  contient  une  molécule  ba- 
sique (l’tClO.Az’H*]  qui  peut  s’unir  à la  plupart  des  acides  et  former  de 
véritables  sels  qu’on  appelle  itel»  de  Gros , du  nom  de  l’auteur  de  leur 
découverte. 

En  se  dissolvant  dans  l’acide  azotique,  le  sel  vert  de  Magnus  laisse  dé- 
poser t|uelquefois  un  précipité  de  platine , lorsqu'il  est  impur,  comme 
l’a  démontré  M.  Raewsky. 

Lorsqu’au  lieu  de  traiter  le  protochlorure  de  platine  ammoniacal  par 
une  petite  quantité  d’acide  azotique,  on  le  fait  bouillir  avec  un  excès  con- 
sidérable de  cet  acide,  il  se  dégage  des  vapeurs  rutilantes,  comme  daas 
la  réaction  précédente,  mais  le  sel  de  Gros  cesse  de  se  produire,  et  il  est 
remplacé  par  doux  nouveaux  azotates  dont  on  doit  la  découverte  à 
11.  Raewsky. 

L’un  de  ces  azotates  cristallise  avec  facilité  en  petits  prismes  aiguillés 
t*  et  brillants,  que  la  chaleur  décompose  as’ec  détlagration  en  laissant  dé- 

gager de  l’eau  et  du  chlorhydrate  d’ammoniaque , et  en  donnant  un  ré- 
sidu de  platine  métallique.  Ce  sel  a pour  composition  : Pt’ClO,Az*U‘', 
2Az0‘. 

L’acide  azotique  contenu  dans  le  sel  précédent  peut  être  remplacé  par 
les  acides  oxalique,  carbonique,  phospliorique,  chromique , etc.  Les  sds 
qui  en  résultent  sont  peu  solubles  et  facilement  cristallisables. 
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Le  second  azotate  qui  se  fonne  par  la  réaction  d’un  excès  d'acide  azo- 
tique bouillant  sur  le  sel  vert  de  Magnus,  a pour  formule  : Pt*Cl*0<, 
Az‘H'»,2AzO*. 

• Cet  azotate  reste  dans  les  eaux-mères  du  premier  sel  et  ne  s’en  dépose 
qu’avec  difficulté. 


SELS  DE  M,  REISET. 

En  soumettant  le  protochlorure  de  platine  ammoniacal  à l’action  pro- 
loiigt'-e  d’un  e\cH  d’ammoniaque,  en  présence  de  l’eau , M.  Roiset  a dé- 
couvert un  corps  d’un  blanc  légèrement  jaunâtre  , qui  cristallise  par  le 
refroidissement  en  prismes  volumineux,  et  qui  a pour  formule  : PtCI, 
Az’H‘,HO. 

Ce  corps  dissous  dans  l’eau  chaude  et  décomposé  par  le  sulfate  d’ar- 
gent , perd  à l'état  de  chlorure  d’argent  tout  le  chlore  qu’il  contient , 
et  donne,  après  la  concentration  des  liqueurs,  un  sel  incolore  qui  a pour 
composition  : PtO,Az’H‘,SCP.  Cette  réaction  est  représentée  par  la  formule 
auivante  : 

Pia,Aï»ll*,IIO  -pAgO,SO*  = Aga  + PtO,Az’H«,SO»-|-HO. 

L’azotate  d’argent  produit  une  réaction  semblable  ; 

PtCI,Ai*ll»,IIO  -P  AgO,AzO»=i  Aga  -f  PlO,Ai*H«,AsOS  -f-  HO. 

Ces  sels  contiennent  une  base  qui  a été  isolée  et  étudiée  avec  soin  par 
M.  Reiset,  et  qu’on  obtient  en  décomposant  exactement  par  l’eau  de  barite 
le  sulfate  précédent;  il  se  produit  du  sulfate  de  barite  qu’on  sépare  pwr 
la  décantation  ; la  base  reste  en  dissolution  dans  l’eau , on  l’isole  en 
concentrant  la  liqueur  dans  la  machine  pneumatique.  Cette  base  a pour 
formule  : PtO,Az’'H“,HO.  Elle  forme  des  aiguilles  cristallines  d’un  blanc 
opaque,  déliquescentes,  d’une  saveur  caustique,  ramenant  fortement  au 
bleu  le  papier  rouge  de  tournesol , et  attirant  l’acide  oarboniqne.  Elle 
peut  déplacer  l’ammoniaque  de  ses  combinaisons. 

Dans  son  contact  avec  les  acides,  elle  donne  naissance  aux  sels  suivants  : 


Base  isolée  ........  PtO,Az*H*,HO; 

Sulfate PlO,AzMl',SO»; 

Azotate PtO,Az>tl‘,AzO<  ; 

Carbonate  neutre PtO,Ai*H‘,CO*,HO  ; 

Bicarbonate PtO,Az»U«.(CO»)>,nO; 

Srsqaicarbonatc PtO,  Az*H*,(CO*)*,HO,PtO.AZ»Ë»,CO>  ; 

Chlorure PtAZ’H*,CI  ; 

Bronnire PtAa*H*,Brt 

lodure Pi,Aa>UMt 

Sel  double  rouge Pl,Aa*H*,Ct,PtCP; 

Sel  double  vert .....  . (Pt,Aa*H*,a)MnCl>. 
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Lorsqu’on  chaufTc  8 110“  la  base  do  M.  Reisct,  on  lui  fait  perdre  un 
équivalent  d'ammoniaque  et  un  équivalent  d'eau,  et  on  1a  transforme  eu 
un  nouveau  composé  basique  qui  a pour  formule  ; PtO.AzllL 

Cette  buse  est  entièrement  insoluble  dans  l'eau  et  dans  l’ammoniaque  ; 
elle  se  combine  aux  acides  et  forme  les  sels  suivants  : 

Base  isolée PtO,AxH’; 

Azotate PlO,Azlt*,AiO*  ; 

Sulfate PtO,AzllJ,SO»,HO; 

lodure Pt,AzI]’,I  ; 

Cyanure Pt,AzlP,Cy; 

Chlorure  (isomère  avec  le  sel  vert 
de  Magnns) Pt,AzH*,CI. 

Ces  derniers  sels  peuvent  se  dissoudre  dans  un  excès  d’ammoniaque , 
et  reproduire  ceux  de  la  première  série  ; réciproquement  les  sels  de  la 
seconde  série  se  dédoublent,  lorsqu'on  les  chaulfe,  en  amraonique  et  en 
sel  ayant  pour  biise  : PtO.AzH». 

Le  protocblorure  de  platine  bi-ammouiacal  PtCl,Az>H*,  se  change  en 
azotate  de  la  série  de  Ciios,  c'est-à-dire  en  PtCl,0,AzzH*,AzO*  lorsqu'on 
le  traite  à chaud  par  une  petite  quantité  d'acide  azotique. 

Cette  transfurnmtion  a lieu  par  la  simple  addition  d’un  équivalent 
d'oxigèno  à la  bastt  di;  M.  Reiset  ou  au  protochlorure  bi-ammoniacal  de 
platine  ; elle  est  représentée  par  l’équation  suivante  : 

PtCl,Az»H«  + 2AzO«,HO  — 2HO  + AsO«  + Pta,0,Ai»H*,/U0». 

TRAITBHBNT  DB  L'OSMIUBE  D’iBIDIDU. 

L’osmiure  d’iridium  qui  existe  dans  la  mine  de  platine  n’est  pas  sen- 
siblement attaqué  par  l’eau  régale , lorsqu’il  est  surtout  à l’état  de  pail- 
lettes cristallines.  Pour  en  retirer  l’osmium  et  l’iridium , on  peut  suivre 
deux  méthodes  qui  donnent  des  résultats  également  satisfaisants. 

Première  méthode. — M.  Wœhler  conseille  de  mélanger  l’osmiure  d’iri- 
dium avec  son  poids  de  sel  marin,  et  de  faire  passer  sur  la  masse  un  cou- 
rant de  chlore  ; l’opération  se  fait  dans  un  tube  do  porcelaine  chauffé  au 
rouge  ; l’osmiure  est  attaqué,  il  se  forme  des  chlorures  doubles  d’iridium 
et  de  sodium,  d’osmium  et  de  sodium;  si  le  chlore  est  humide,  il 
se  produit  une  certaine  quantité  d’acide  osmique  qui  se  volatilise,  et  que 
l'on  peut  condenser  dans  de  l’ammoniaque. 

Les  deux  sels  doubles  d’osmium  et  d’iridium  sont  solubles  dans  l’eau. 
Leur  mélange  détaché  du  tube  et  mis  en  ébullition  avec  de  l’acide  azo- 
tique, dégage  l’acide  osmique  que  l’on  condense  dans  une  dissolution  alca- 
line; il  ne  reste  plus  dans  la  liqueur  que  le  chlorure  double  de  sodium 
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et  d’iridiam  que  l’on  précipite  par  le  sel  ammoniac  ; le  sel  double  am- 
moniaco-iridique  donne  par  la  calcination  de  l’iridium  pur. 

Dettxième  méthode.  — La  méthode  que  nous  allons  décrire  nous  parait 
d’une  exécution  plus  facile  que  la  précédente,  et  donne  de  l’osmium  et 
de  l’iridium  parfaitement  purs  (1).  Elle  consiste  à calciner  dans  un  creu- 
set de  terre  au  rouge  vif,  pendant  une  heure,  un  mélange  de  100  gr.  d’os- 
miure  d’iridium  avec  300  gr.  de  nitre. 

L’osmiure  d'iridium  se  transforme  en  osmiate  et  en  iridiate  de  potasse. 

La  masse  est  coulée  sur  une  plaque  métallique  froide,  introduite  dans 
une  cornue  tabulée  et  distillée  avec  un  grand  excès  d’acide  azotique. 

Tout  l’acide  osmique  se  volatilise  et  vient  se  condenser  sous  la  forme 
de  beaux  cristaux  blancs  dans  les  rtkiipients  adaptés  à la  cornue. 

Lorsque  les  vapeurs  n’ont  plus  l’odeur  d’acide  osmique,  on  traite  le 
résidu  par  l’eau  régale  qui  dissout  les  oxides  d’iridium  et  d’osmium  qui  se 
sont  déposés  ; celte  dissolution  est  alors  précipitée  par  le  sel  ammoniac 
qui  forme  un  dépôt  rouge-brun  de  chlorure  ammoniaco-iridique  et  de 
chlorure  ammoniaco-osmique. 

Pour  séparer  ces  deux  sels  l'up  dé  l'autre,  on  les  soumet  à l’action  de 
l’acidesulfureux  qui  fait  passer  le  sel  d’iridium  à l'état  de  chlorure  double 
ammoniaco-iridieux  qui  est  soluble , et  laisse  le  sel  double  d’osmium 
sous  la  forme  d’un  précipité  rouge  ; ce  sel  donne  de  l’osmium  très  pur 
lorsqu’on  le  calcine  dans  un  courant  d’hydrogène. 

Le  chlorure  ammoniaco-iridieux  cristallise  en  beaux  prismes  bruns,  et 
produit,  par  la  calcination , de  l’iridium  pur  qui  consen'e  la  forme  du 
sel. 


OSMIÜM. 

Ce  métal  a étédécouvert  en  f803  par  Tennant. 

Lorsqu’il  est  précipité  de  ses  dissolutions  par  des  corps  organiques,  il 
est  souvent  bleuâtre  ; préparé  par  la  calcination  du  chlorure  ammoniaco-  * 
osmique,  il  est  d’un  gris  métallique  et  ressemble  au  platine.  Sa  densité 
est  environ  de  10. 

11  se  laisse  facilement  pulvériser.  Cependanton  peut  lenxluire  en  lames; 
il  n’est  ni  volatil,  ni  fusible. 

> L’osmium  récemment  précipité  absorbe  l’oxigène  à la  température 
ordinaire,  et  se  transforme  en  acide  osmique. 

(I)  Fremy,  Keeherehet  lur  les  acides  métalliques. 
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iiolu  l’inilumice  d’une  temp«;ra(ure  de  100*,  il  brûle  dan«  l'osifèDeen 
so  changeant  en  acide  osmique. 

L'acide  azotique  concentré  le  dissout  avec  dégagement  de  vapeurs  ru- 
tilantes, et  produit  de  l’acide  osmique.  L’osmium  se  dissout  dans  l’eau 
régale. 

11  est  attaqué  par  les  alcalis  et  par  le  nitre,  et  transformé  en  osmiate. 

Lorsqu’on  met  une  certaine  quantité  d’osmium  sur  une  feuille  de  pla- 
tine, et  qu’on  l’expose  à la  flamme  extérieure  d’une  lampe  à alcool,  le 
métal  se  transforme  en  acide  osmique  dont  l’odeur  pénétrante  est  carac- 
téristique : la  flamme  de  l’alcool  s’agrandit,  et  devient  plus  vive.  Ce  plié- 
noinène  est  dù  surtout  a la  réduction  d’une  certaine  quantité  d'acide 
osmique  parles  carbures  d'hydrogène  de  la  flamme.  On  peut,  au  moyen  de 
cette  expérience,  reconnaître , d’après  M.  Br'rzélius , des  traces  d’osmium. 

L’osmium  se  combine  avec  l'oxigène  en  plusieurs  proportions,  et  forme 
les  composés  suivants  ; 


Proioxicle OsO  ; 

•Sosqui-oxide 0s>0*; 

Bi-oxide OsO>; 


Acide  osmlenx.  . . . OsO*; 

Acide  osmiqne ....  OsO*. 

PIIOTOXIDB  D’OSMIUH.  OsO. 

Ce  corps  s’obtient  en  versant  de  la  potassedans  une  dissolution  de  pro- 
tochlorure double  d’osmium  et  de  potassium. 

Il  est  d’un  vert  très  foncé,  et  se  réduit  sous  l’influence  de  l’hydrogène 
et  des  corps  combustibles;  il  se  dissout  dans  les  principaux  acides,  et 
forme  des  sels  verts. 

SESQÜI-O.KIDB  D'0SMU.'M.  0s*0*. 

Cet  oxide  n’est  connu  que  dans  une  combinaison  avec  l’ammoniaque , 
que  l’on  obtient  en  maintenant  pendant  quelques  heures  à la  température 
de  éO  ou  50°,  un  mélange  d'acide  osmique  et  d’ammoniaque  ; il  $e  dégage 
de  l’azote,  et  il  se  dépose  un  corps  noir  qui  contiendrait , d'après  M.  Ber- 
zélius,  l’oxide  O.sïO*. 

Cet  oxide  s'unit  aux  acides  pour  former  des  sels  jaunes  et  incrlstal- 
lisables. 

BI-OXIDB  D'OSHIDH. 

Lorsqu’on  fait  passer  un  courant  de  chlore  sur  un  mélange  d’osmium  et 
de  chlorure  de  potassium,  on  obtient  un  chlorure  double  qui  con- 
tient OsCl’. 

Ce  chlorure  double , traité  à chaud  par  le  carbonate  de  potasse , laisse 
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rtAposer  nn  corps  noir  qui  est  le  dcutoxide.  Le  bi-oxide  d'osmiom  se 
produit  aussi  dans  la  décomposition  des  osmites. 

Il  est  réduit  facilement  par  l'Iiydrogèneet  les  coi'ps  combustibles;  il  no 
s'unit  aux  acides  qu’à  l’état  naissant. 

acide'  OSiUIQUE.  OsO*. 

L’acide  oemique  est  le  composé  d’osmium  le  plus  remarquable;  on 
l’obtient  : 1°  en  faisant  cliaulfer  de  l'osmium  dans  l'uir  ou  dans  l’oxi- 
gène  ; 2"  en  attaquant  l’osmium  par  l’acide  azotique  ; 3”  en  décomposant 
un  osraiate  ou  un  osmite  par  les  acides. 

Propriétés. 

L’acide  osmique  est  incolore;  il  cristallise  en  longs  prismes  réguliers , 
brillants  et  flexibles.  Il  a une  odeur  de  raifort  très  piquante,  qui  excite 
la  toux , cause  des  douleurs  aux  yeux  , paralyse  pendant  quelque  temps 
le  sens  de  l’odorat;  l’acide  osmique  doit  être  considéré  comme  un 
corps  très  dangereux  ; il  agit  rapidement  sur  la  peau  qu’il  recouvre  de 
dartres;  il'se  liquéfie  au  dessous  de  100*,  et  se  volatilise  ensuite.  Il  est 
très  soluble  dans  l’eau  ; cette  dissolution  s'opère  cependant  assez  lente- 
ment ; l’alcool  et  l’éther  le  dissolvent  aussi  avec  facilité,  mais  le  réduisent 
au  bout  de  quelques  heures.  Sa  dissolution  aqueuse,  abandonnée  à 
l’air,  s’affaiblit  en  laissant  dégager  de  l’acide  osmique. 

Il  est  décomposé  par  un  grand  nombre  de  corps  oi-ganiques  ; il  taclie 
la  peau  et  le  linge  en  noir  ; une  dissolution  de  tannin  le  réduit  complète- 
ment en  le  faisant  passer  par  les  teintes  bleues  et  pourpres  qui  sont  sou- 
vent d’une  grande  richesse. 

Plusieurs  métaux , tels  que  le  zinc , le  fer,  l’étain , le  cuivre , le  rédui- 
,sent  complètement  et  précipitent  l’osmium  à l'état  métallique. 

L’acide  osmique  est  un  acide  très  faible  ; il  ne  rougit  pas  la  teinture 
de  tournesol , ne  décompose  pas  les  carbonates  ; il  se  dis.sout  dans  les 
alcalis  et  donne  des  sels  qui  prennent  tous  une  coloration  brune  sous  l’in- 
fluence d’un  excès  de  hase. 

Ces  sels  ne  cristallisent  pas,  et  sont  en  partie  décomposés  par  l’ébulli- 
tion en  dégageant  de  l’acide  osmique. 

ACIDE  OSMIBUX.  OsO\ 

Les  combinaisons  de  l'acide  osmieux  avec  les  bases  ont  été  découvertes 
dans  ces  derniers  temps  (1) . 

L’acide  osmieux,  semblable  aux  acides  azoteux,  hyposulfureux,  etc., 

(I)  Frtmf,  Ktehertku  lur  lu  addu  mUalHivtt. 


Digilized  by  Google 


osnTifi. 


732 

n’a  pu  être  isolé  : il  n'est  connu  qu'en  combinaison  avec  les  bases  ; dès 
qu'on  cherche  à l'en  retirer,  il  se  décompose  en  acide  osmique  et  en  deu- 
toxide  d'osmium  : 20s0*  = OsO<  + OsO*. 

L’osmite  de  potasse  a jiour  formule  : K0,0s0>,2H0;  il  se  produit 
lorsque  l'osmiate  de  potasse  est  mis  en  contact  avec  un  corpts  avide 
d’oxigène. 

Vicnt-on , en  cFTct , à verser  quelques  gouttes  d'alcool  dans  de  l'os- 
miate  de  potasst; , il  se  précipite  une  poudre  rose  cristalline  qui  est  de 
l’osmite  (le  potasse , et  l’on  sent  une  forte  odeur  d'aldéhyde  due  II  l’oxi- 
dation  de  l’alcool. 

L’osmiate  de  jwtassi' , laissé  pendant  quelque  temps  en  contact  avec  de 
l'nzotite  de  potasse , se  change  aussi  en  osmite  qui  se  dépose  sous  forme 
de  cristaux  octaédriques  volumineux. 

On  obtient  encore  de  l’osmite  de  potasse  en  dissolvant  du  deutoxide 
d’osmium  dans  de  l'osmiate  de  potasse. 

L'osmite  de  pota.sse  est  rose , soluble  dans  l’eau , insoluble  dans  l’al- 
cool et  l'éther,  inaltérable  dans  l'air  sec;  mais  il  se  change  sous  l'in- 
fluence de  l’eau  et  de  l’air  en  osmiate  alcalin. 

Le  chlore  le  transforme  en  osmiate  et  en  deutoxide  d’osmium. 

Les  acides  , même  les  plus  faibles , le  décomposent  en  précipitant  du 
deutoxide  d'osmium  et  dégagent  de  l’acide  osmique. 

L’acide  sulfureux  , introduit  dans  sa  dissolution  rendue  préalablement 
alcaline,  produit  un  précipité  jaune  et  cristallin  qui  contient  un  sel  dont 
l'acide  est  formé  de  soufre , d’oxigène  et  d'osmium. 

Le  chlorhydrate  d'ammoniaque  dtYompose  à froid  l’osmite  de  potasse, 
et  forme  un  sel  jaune  à peine  soluble  dans  l’eau , qui  a pour  formule  : 
AzH>,HCI,OsO’,AzH’.  Ce  composé  doit  être  considéré  comme  une  com- 
binaison de  chlorhydrate  d’ammoniaque  et  d’osmiamide.  Lorsqu’on  le 
chauffe  dans  un  courant  d’hydrogène,  il  dégage  de  l’ammoniaque, 
du  chlorhydrate  d’ammoniaque , et  laisse  un  résidu  d’osmium  métal- 
lique. 

L'otmite  de  taude  ne  cristallise  pas  aussi  facilement  que  l’osmite  de  po- 
tasse ; sa  dissolution  est  rose. 

L’ammoniaque  ne  se  combine  pas  avec  l’acide  osmieux , et  réduit  ra- 
pidement les  asmites  de  potasse  et  de  soude. 

L’acide  osmieux  forme  avec  les  autres  bases  des  sels  insolubles,  et 
qui  ont  peu  de  fixité. 

La  découverte  des  osmites  permet  d’obtenir  avec  une  grande  facilité 
tous  les  composés  d’osmium. 

Il  suffit  en  effet  d’attaquer  l’osmiure  d’iridium  par  le  nitre  et  de  dis- 
tiller le  résidu  avee  de  l’acide  azotique.  On  condense  l’acide  osmique 
dans  la  potasse,  on  transforme  par  l’alcool  l’osmiate  en  osmite;  ce  der- 
nier sel  .se  précipite  en  entier;  il  peut  se  conserver  sans  altération  quand 
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il  est  pur,  et  servir  ensuite  à préparer  l'osmium  métallique  ou  les  sels 
d'osmium. 


CARACTÈRES  DES  SELS  D'OSHICM. 

Nous  donnons  ici  les  caractères  des  sels  que  l'oii  obtient  en  dissolvant 
le  deutoxide  d'osmium  dans  les  acides,  ou  en  faisant  passer  un  courant 
de  chlore  sur  un  mélange  de  chlorure  de  potassium  et  d'osmium. 

Potasse.  — Précipité  noir,  se  formant  au  bout  d'un  certain  temps,  sur- 
tout par  l'ébullition . 

Ammoniaque.  — Précipité  brun , qui  ne  se  produit  pas  immédiatement. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  brun,  qui  n'apparalt  qu'au  bout  de 
quelque  temps. 

Chlorhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  rouge. 

Acide  oxalique , cymoferrure  de  potassium , cyanoferride  de  potassium , 
sulfate  de  protoxide  de  fer.  — Pas  de  précipité. 

Protochlorure  d'étain.  — Précipité  brun. 

Azotate  de  protoxide  de  mercure.  — Précipité  blanc  jaunâtre. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  brun  jaunâtre , qui  ne  se  forme  qu'au 
bout  d'un  certain  temps. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  brun  jaunâtre , insoluble  dans 
un  excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  brun  et  incomplet  d’osmium  métallique. 

SELS  D’OSHIDM. 

Les  sels  d’osmium  sont  à peine  étudiés  ; il  est  certain  cependant  que  le 
deutoxide  d’osmium  peut  se  dissoudre  dans  les  acides  et  former  de  véri- 
tables sels  qui  sont  incolores. 

Lorsqu'on  chauffe  l'osmium  dans  un  courant  de  chlore , on  obtient 
deux  chlorures  d'osmium. 

L'un,  le  prolochlorure,  est  moins  volatil  que  le  second,  et  se  dépose 
a côté  de  l'osmium;  tandis  que  le  second,  le  deùlochlorure,  esten- 
trufné  par  le  courant  de  gaz. 

Le  protochlorure  OsCl  est  d'un  beau  vert  ; il  se  dissout  d’abord  dans 
l’eau  en  la  colorant  en  vert,  et  se  décompose  ensuite  en  donnant  nais- 
sance à de  l’acide  chlorhydrique , de  l'acide  osmique  et  de  l’osmium 
métallique.  Ce  corps  peut  se  combiner  à d'autres  chlorures. 

Le  scsquichlorure  Os*CP,  n’existe  pas  à l’état  isolé. 

Le  deutochlorure  qui  prend  naissance  dans  l’action  du  chlore  en 
excès  sur  l’osmium,  est  d'un  jaune  rougeâtre,  cristallin,  très  fusible  et 
déliquescent. 

On  prépare  le  sulfate  d'osmium  eu  traitant  par  l'acule  azotique  les 
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sulfui'es  d'osiiiiuin  pri-iwrés  par  vuie  liumido;  dans  celte  rdiiction  il  ae 
produit  toujours  une  certaine  ([uaiitité  d’acide  osniiquc  qui  se  vola- 
tilise. 


IRIDIUM. 

La  découverte  de  ce  métal  date  de  180S  ; elle  a été  faite  simultané- 
ment par  Tennant  et  Collet-Descotil.  Ses  propriétés  ont  été  d’abord  oxa- 
ininée.s  par  Vauquelin  et  Fourcroy,  et  rt'icemment  par  M.  Rerzélius.  On 
lui  a donné  le  nom  d’iridium  à cause  de  la  variété  de  couleurs  que  pré- 
sentent ses  dissolutions. 

L’iridium  obtenu  en  calcinant  le  chlorure  double  ammoniacal , as- 
semble au  platine  en  éponge,  et  prend  un  éclat  métallique  quand  on  le 
frotte  avec  un  corps  dur.  Sa  densité  est  de  15,685. 

Il  n'est  ni  ductile  ni  malléable;  il  est  complètement  llxe  et  iiifusibic 
au  feu  de  forge . 

Les  acides,  même  l’eau  régale,  ne  dissolvent  pas  sensiblement  l'iri- 
dium ; cependant  il  est  attaqué  facilement  par  l'eau  régale  lorsqu'il  se 
trouve  allié  au  platine. 

Les  alcalis  et  le  nitre  l’o.\idcnt  sous  l'influence  de  la  chaleur;  il  en  est 
de  même  du  bisulfate  de  pota.sse;  il  est  atta(|ué  par  le  chlore  qui  le  trans- 
forme en  protochlorure.  Il  s'allie  avec  la  plupart  des  métaux,  et  parait 
avoir  surtout  une  grande  affinité  ])our  l’osmium. 

L’iridium  se  combine  avec  l’oxigène  en  quatre  proportions  et  forme  les 
oxides  suivants  : 

l’ruloxidc IrU  ; 

besqui-oxidc  . . . Ir*Ol; 

Bi-oxide  .....  IrO*;  ' 

Tritoxide ’ IrO*.  ' . 

PltOTOXIDB  d’ihidium.  IrO. 

Ce  cor|>s  jreut  être  obtenu  à l’étal  hydraté  et  à l’état  anhydre.  Il  est 
d'un  gris  verdâtre  quand  il  est  hydraté;  à cet  état  il  se  dissout  dans  les 
alcalis  et  dans  les  acides , qu’il  colore  en  vert;  il  est  irréductible  par  la 
chaleur. 

On  l'obtient  en  précipitant  le  chlorure  double  d’iridium  et  de  potas- 
sium pr  un  carbonate  alcalin. 

SESQL't-OXIDB  d'jRIDIL'M.  Ir*0*. 

Cet  oxide  est  noir,  décuinposable  par  lacbaleur,  facilement  réduc- 
tible par  l'hydrogène  et  les  corps  combustibles , complètement  insoluble 
dans  les  acides,  mais  se  combinant  avec  les  alcalis  pour  former  des  sels 
bruns  qui  sont  peu  slitblos  et  à peine  connus. 


ÙkRACTËHES  DES  SU.s  u'iHlPU  M tPEUES  EAU  LE  PELI'OXIDE.  7S5 

Le  senqui'Oxuk  d’iridium  -«r  prixiuit  toulcs  les  Ibis  que  l'on  attaque 
l'iridium  par  les  alcalis  ou  par  le  iiitre.  Un  l'obtient  ii  l'état  de  pureté  en 
chauffant  du  chlorure  double  d'iridium  et  de  potassium  avec  du  carbo- 
nate de  potasse  dans  une  atmosphère  d'acide  carbonique.  On  le  lave  avec 
de  l’eau  acidulée  pour  le  débarrasser  de  la  petite  quantité  d'alcali  qu'il 
retient. 

BI-OXIDB  d’iridiu.m.  IrO*. 

Lorsqu’on  traite  par  la  potasse  une  dissolution  de  sesqui-chlorurc  d'i- 
ridium, il  ne  se  produit  pas  d'abord  de  précipité  ; mais  si  l’on  cbaufl'e  la 
liqueur  au  contact  de  l'air,  elle  prend  bientôt  une  couleur  d’un  bleu  d’in- 
digo, absorbe  rapidement  de  l’oxigéne,  et  laisse  déposer  du  bi-oxide  d'i- 
ridium hydraté  : Ir0*,2H0. 

Le  bi-oxide  d’iridium  peut  encore  être  jrréparé  en  dissolvant  l’hydrate 
de  sesqui- oxide  d'iridium  dans  la  potasse,  et  traitant  la  dissolution  par 
un  acide.  Il  se  forme  un  précipité  d'un  bleu  verdiUre  qui  devient  peu  à 
peu  d’une  couleur  indigo  en  absorbant  l’oxigène  de  l'air. 

D’après  M.  Claus , le  bi-oxide  d'iridium  se  produit  quand  on  soumet 
à une  chaleur  soutenue  un  mélange  de  potasse  et  de  chlorure  d’iri- 
dium. Il  se  dépose  sous  la  forme  d'un  précipité  indigo,  qui  retient 
toujours  une  petite  quantité  d’alcali , même  après  avoir  été  lavé  à plu- 
sieurs reprises  avec  de  l’eau  bouillante. 

TaiTOXIDB  d’iridium.  IrO®. 

Cet  oxide  n’est  pas  connu  à l'état  de  pureté  ; lorsqu’on  précipite  par 
un  alcali  le  chlorure  d’iridium  qui  correspond  au  tritoxide,  il  se  forme  un 
précipité  jaune  verdètre  qui  letient  toujours  de  l'alcali. 


Les  dissolutions  d’iridium  prennent  souvent  une  teinte  d'un  très  beau 
bleu  que  l’on  attribue  à 1a  pré.seniM!  d’un  oxide  bleu  d’iridium  qui  serait 
un  oxide  intermédiaire  formé  de  protoxide  et  desesqui-oxide. 

On  obtient  cet  oxide  bleu  en  versant  de  l’ammoniaque  dans  du  per- 
chlorure  d’iridium  ; on  évapore  la  dissolution  à une  douce  chaleur  ; l'oxide 
bleu  se  dépose  quand  l’excès  d’ammoniaque  est  chassé. 

CARACTÈRES  DES  SELS  D’irIDIUH  FORMÉS  PAR  LE  DBUTOXIDB. 

Potasse.  — Un  excès  de  pota.ssc  décolore  la  liqueur  et  ne  produit  qu’un 
faible  précipité  noir.  Lorsqu'on  expose  la  dissolution  à l’air,  elle  prend 
bientôt  une  teinte  d’un  très  beau  bleu. 

Ammoniaque.  — Même  réaction. 

r arbtmafe  de  potasse.  — Précipité  rouge-brun  qui  se  dissout  ensuite  ()cu 
à peu  ; la  liqueur  se  colore  alors  en  bleu  au  contact  de  l’air. 
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Carbonate  d’ammoniaque.  — Giloration  bleue  qui  se  produit  sous  l’in- 
fluence de  l’air. 

Cyanoferrure  de  /xUassium.  — Ce  réactif  drêolore  la  liqueur. 

Sulfate  de  prof  oxide  de  fer.  — Même  rpaction. 

Prolorhlorure  d'étain.  — Précipité  brun  clair. 

Acide  sut fhydritjite.  — Ce  réactif  décolore  d’abord  la  liqueur  cl  forme 
ensuite  un  précipité  brun. 

Suif  hydrate  d'ammoniaque.  — Pn-cipité  brun,  compléteilicilt  soluble 
dans  un  excès  de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  d’iridium  méhdlique  sous  la  forme  d’une  poudre 
noire. 

Sels  ammoniacaux.  — Précipité  brun  très  foncé , soluble  dans  l’acide 
sulfureux. 

Le  protoxide  d’iridium  jieut  se  combiner  avec  les  acides,  et  former  des 
sels  verts  incristnllisables  qui  n’ont  pas  été  examinés. 

Le  sesqui-oxide  se  dissout  aussi  dans  les  acides;  les  sels  de  sesqui- 
oxide  sont  d’un  rouge  de  sang. 

ClILORimRS  d’iridium. 

Ou  cuuiiait  quatre  chlorures  d’iridium  qui  correspondent  aux  quatre 
oxides. 

l’ROTOCIlLORURB  d’iRIDIL'H.  IrCI. 

Ce  corps  est  d’un  vert  foncé;  insoluble  dans  l’eau;  il  forme  avec  le 
chlorure  de  potassiurti  et  le  chlorhydrate  d’ammoniaque,  des  sels  doubles 
solubles  dans  l’eau  et  cristallisables  ; on  l’obtient  en  faisant  passer  un 
courant  de  chlore  sur  de  l’iridium  très  dUdsé  et  chauffé  au  rouge  naissant. 

D’après  M.  Claus,  le  protochlorure  d’iridium  ne  serait  pas  encore 
connu.  Le  conqmsé  qn’on  obtient  en  tiaiitant  l’iridium  par  le  chlore 
serait  un  mélange  de  sesquichlorure  et  de  métal. 

8F.8QCICIII,OIIURK  d’IRIDIUM.  If-CI*. 

Ce  corps  est  noir,  incristal li^ble,  déli(|uescent;  il  forme  des  chlorures 
doubles  solubles;  ces  composés  se  décomposent  par  l’ébullition  en  sels 
doubles  de  protoxide  qui  restent  dans  la  dissolution  , et  en  sels  doubles 
de  deutoxide  qui  se  précii>itciiL 

On  le  prépare  en  dissolvant  le  ses(|ui-oxide  d’iridium  dans  l’acide  chlor- 
hydrique. 

BICIII.ORURB  d’iridiüm.  IrCl*. 

Le  bichlorure  d’iridium  est  soluble  dans  l’eau,  su  dissolution  est  d’un 
jaune  rouge;  ou  l’obtient  eu  dissolvant  dans  l’eau  régale  l’iridiuiu  ou  un 
de  ses  oxides. 
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Il  forme  avec  les  autres  chlorures  des  composés  bien  définis.  Le  chlo- 
rure iridico-potassique  cristallise  en  octaèdres  qui  paraissent  noirs,  mais 
dont  la  |K)ussicre  est  rouge  ; ce  sel  double  est  assez  soluble  dans  l'eau 
pure  et  la  colore  en  rouge;  il  a pour  composition  : lrCl2,KCl,H0. 

Le  bichlorurc  d’iridium  perd  une  partie  de  son  chlore  par  l'action  de 
l'acide  sulfureux,  de  l’acide  sulfhydrique , du  cyauofeiTure  de  potas- 
sium ou  de  l’alcool. 

On  obtient  le  chlorure  ammoniaco-iridique,  en  précipitant  le  chlorure 
d’'u'idium  par  le  chlorhydrate  d’ammoniaque;  il  est  brun  très  foncé;  sa 
poussière  est  rouge  ; il  se  dissout  dans  l’eau  bouillante,  cl  cristallise  par  le 
refroidissement  en  octaèdres;  il  a un  pouvoir  colorant  très  intense,  t p. 
de  ce  sel  suffit  pour  colorer  ti0,000  p.  d’eau.  Ce  chlorure  double  donne 
souvent  au  chlorure  ammoniaco-platinique  une  teinte  rougeâtre. 

Il  se  dissout  dans  l’acide  sulfureux  et  se  transforme  en  une  combinaison 
soluble  et  cristallisable  de  chlorhydrate  d’ammoniaque  et  de  protocblo- 
rure  d'iridium.  C’est  sur  cette  propriété  ({u’est  fondé  le  procédé  de  sé- 
paration de  l’iridium  et  de  l’osmium. 

PERCULOnCRB  d’iridic!».  IrCI^ 

Ce  corps  est  d’une  couleur  brune  presque  noire;  il  est  soluble  dans 
l’eau  et  déli(|uesccnt  ; il  se  combine  avec  les  chlorures , et  forme  des 
chlorures  doubles. 

On  l'obtient  en  traitant  à la  température  de  âO*  un  oxide  d’iridium  par 
de  l’eau  régale  très  concentrée. 


RHODIUM. 

Ce  métal  a été  découvert  en  ISOti  par  Wollaston  qui  lui  a donné  le  nom 
de  rhodium  à cause  de  la  couleur  rose  de  ses  sels. 

Il  est  d’un  gris  blanc,  ductible,  mais  beaucoup  moins  que  le  platine; 
il  est  très  dur  ; c’est  après  l’iridium  le  moins  fusible  des  métaux  ; il  se  ra- 
mollit à peine  au  chalumeau  à gaz  hydrogène  et  oxigène.  Sa  densité  est 
del0,6â. 

Le  rhodium  ne  s’altère  pas  à l’air  à la  température  ordinaire  ; mais  au 
rouge,  il  s’oxide  et  se  transforme  en  un  oxide  intermédiaire. 

Loi-squ’il  est  pur,  il  est  inattaquable  par  les  acides  les  plus  forts,  même 
par  l’eau  régale;  mais  il  se  dissout  facilement  dans  l’eau  régale  lorsqu’il 
est  allié  à d’autres  métaux. 

Le  nitre  et  la  potasse  le  transforment  en  sesqui-oxide.  Le  bisulfate  de 

II.  i7 


Digitized  by  Google 


7aH  ( VRAClKlltS  DES  SELS  UE  SEüVn-OXIDE  UK  BOODIIU. 

poUssu  atlu(|UO  lu  riludium  cl  pi-uduit  du  suirute  double  do  rhodium  cl 
de  pulussu. 

Pour  uxlraire  lu  rhuiliuiu , ou  dissoul  la  mine  de  platine  daiia  l'OQU 
réj;alc,  on  précipite  le  plaline  par  le  aol  ammoniac  et  le  palladium  par  lo 
ejanuro  de  mercure  ; après  avoir  saturé  lu  li(|ueur  |>ar  le  carbonate  de 
soude,  ou  y ajoute  de  l'ac-ide  chlorliydrirjue  pour  décom|)oscr  le  cyanure 
de  mercure  (|ui  reste  en  excès  ; on  éva|)ore  a siccité,  et  l’on  traite  le  résidu 
par  l'alcool.  Tou I se  dissoul,  a rcxceplion  du  chlorure  double  de  sodium 
ut  de  rhcaliuiu  i|ui  ri’ste  sous  la  forme  d’une  poudre  d’un  brun  rouge.  Ce 
sel,  réduit  par  l’hydrogène  et  lavé  à grande  eau,  donne  le  rhodium  pur. 

Le  rhoiliuin  se  combine  à l’oxigènc  on  deux  pioporlions  pour  former 
deux  oxides  qui  ont  [wur  formule,  KhO,  Uh’tP.  Ces  oxides  jjeuvenl  en- 
suite SC  combiner  entre  eux  en  plusieurs  proportions  pour  former  des 
oxides  salins. 

l’nOTOXlDB  DE  HIIODIUM.  BhO. 

Cet  oxide  n’est  pas  connu  à l’étal  de  liberté;  il  parait  se  former  lors- 
qu’on cîdcine  au  contact  de  l’air  du  rluxlium  réduit  en  poudre  fine;  il  se 
transforme  rapidement  en  une  combinaison  de  protoxide  et  de  ses<}ui- 
oxide. 

SESQUI-OXIDE  DE  ItlIODlU.U.  Rll-0*. 

Cet  oxide  prend  naissance  <{uand  on  dissout  dans  l’eau  régale  le  rho- 
dium allié  à d’autres  métaux , ou  que  l’on  attaque  le  rhodium  en  ]X)udre 
par  un  mélange  de  nitre  et  de  potasse. 

Il  est  noir,  indécompos;ible  par  la  chaleur. 

En  chaulTaut  le  rhotlium  à l’air,  ou  en  décomposant  le  chlorure  de 
rhodium  par  les  alcalis  libres  ou  carbonatés,  on  forme  des  oxides  inter- 
médiaires qui  sont  représentés  par  les  formules  suivantes  : 

(RhO)M\h»0»: 

(nhO)’,EliH)5; 

EhO,llh>0>. 

CARACTÈHES  DBS  SELS  DE  8ESQUI- OXIDE  DE  RHODll’M. 

Ces  sels  sont  ordinairement  colorés  en  rose;  ils  se  eoiupoilenl  de  la 
manière  suivante  avec  les  réactifs. 

Potasse.  — Précipité  jaune  brun  d’oxide  hydraté  qui  ne  se  dépose  que 
par  l’ébullition. 

Armnonio(jiK.  — Précipité  jaune  de  rhodate  d’ammoniaque  qui  ne  so 
forme  pas  iinrafidiatemciit. 

Carbonates  de  potasse  et  d'ammoniaque.  — Précipité  jaune  qui  se  pro- 
duit au  bout  de  quoique  temps. 
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Ctjanaferrm'e  et  Cijanoferride  de  jxdassiwn , fihosphnle  de  soude  , acide 
oxalique f sulfate  de  protoxide  de  fer.  — Pas  de  précipité. 

Protoddorure  d'étain.  Coloration  rouge. 
lodure  de  potassium,  — • Même  réaction. 

Acide  tulfhydrique.  — » Précipité  brun  se  formant  lentement. 
Sulfhydrats  d'ammoniaque.  — Précipité  brun,  insoluble  dans  üü  excèê 
de  réactif. 

Zinc,  — Pn^ipitd  noir  de  rliodiuin  métidliquc. 

Hydrogène.  — Ré-duit  à froid  les  dissolutions  de  rhodium; 

CfiLOAimBS  ÜE  tlttODtlJM^ 


On  obtient  le  protocl dorure  de  rhodium,  RtiCl,  en  dissolvant  dans  l’a- 
cide chlorhydrique  un  oxide  de  rhodium  intermédiaire.  Le  protochlonire 
se  dépose  sous  la  forme  d’un  préeipité  gris  rouge  insoluble  dans  l’eau,  et 
le  sesquichlorure  reste  en  dissolution. 

Le  sesquichlorure  de  rhodium,  Rh*CP,  se  prépare  par  la  mé‘tho<Ie  pré-* 
cédente.  Ou  bien  encore  en  traitant  par  l’acide  hydrolluosiliciquc  le  chlo- 
rure double  de  rhodium  et  de  potassium. 

Il  est  d’un  brun  noir,  incristallisable;  il  résiste  à une  chaleur  assez 
forte  sans  se  déeortiposcri  la  dissolution  est  d’une  belle  teinte  roüge. 

Il  .se  combine  facilement  avec  les  autres  chlorures. 

On  obtient  le  chlorure  double  de  potassium  et  de  rhodium,  eu  faisant 
passer  un  courant  de  chlore  sur  un  mélange  de  rhodium  et  de  chlorure 
(le  potassium.  Ce  corps  cristallise  en  prismes  rectangulaires  d’un  beau 
rouge,  terminés  par  des  pyramides  à quatre  faces. 

Le  chlorure  double  do  rhodium  et  de  sodium  est  également  cristal- 
lisablc. 


PALLADIUM. 


Ce  métal  fut  découvert  en  1803  par  Wollaston.  Il  est  d’un  blanc  gris 
ressemblant  plutôt  à l’argent  qu’au  platine.  Sa  densité  est  de  1 1,3  lore- 
qu’il  est  fondu,  et  de  11,86  quand  il  a été  laminé  ou  martelé.  Il  fond 
facilement  au  chalumeau  à gaz  ; dans  ce  cas  , il  bouillonne  et  brûle  eu 
lançant  des  étincelles;  il  s’agglutine  à la  chaleur  d’un  rouge  vif;  on  peut 
alors  le  marteler  et  le  souder  sur  lui-niéme.  I)  après  M.  RreanI , le  pal- 
ladium peut  fondre  dans  un  creuset  de  Hesse  à un  violent  feu  de  forge; 
il  se  liquélie  au  moment  môme  où  le  creuset  eomniencc  lui-méiue  à 
fondre. 
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Lorsqu'on  chauffe  le  palladium  au  contact  de  l'air,  il  devient  bleu; 
cette  coloration  est  due  ii  la  production  d'une  petite  iiuantité  d'oxide  qui 
se  réduit  ensuite  lorsqu'on  élève  la  température. 

U;  palladium  ne  décompose  l'eau  dans  aucune  circonstance.  Les  acides 
azotique,  sulfuri(|ue  conw’ntrés  et  mémo  l’acide  chlorhydrique  le  dis- 
solvent sous  l'influeucc  delà  chaleur;  il  est  attaqué-rapidement  par  l’eau 
régale. 

Le  palladium  est  oxidé  au  rouge  par  un  mélange  de  potasse  et  de 
nitre  ; il  l’est  aussi  par  le  sulfate  de  potasse. 

Il  se  combine  directement  avec  le  soufre,  le  phosphore,  l’arsenic,  le 
chlore  ; c’est  de  tous  les  métaux , celui  qui  a le  plus  d’affinité  pour  le 
cyanogène. 

Il  s’allie  à un  assez  grand  nombre  de  métaux  eu  produisant  quelquefois 
un  dégagement  subit  de  lumière. 

On  prépare  ordinairement  le  palladium  en  plongeant  une  lame  de 
zinc  dans  la  dissolution  régale  de  minerai  de  platine.  Il  se  forme  un  dé- 
pôt noir  composé  de  palladium,  de  rhodium,  de  platine,  d'iridium,  d'or, 
de  plomb  et  de  cuivre. 

Ce  dépôt  est  traité  par  l'acide  azotique  faible  qui  dissout  le  cuivre  et 
le  plomb;  le  résidu  est  dissous  dans  l’eau  régale;  on  neutralise  la  disso- 
lution par  le  carbonate  de  soude,  et  l’on  y ajoute  du  cyanure  de  mercure 
qui  précipite  le  palladium  sous  la  forme  d’un  précipité  blanc.  Le  cya- 
nure de  palladium  donne  par  la  calcination  du  palladium  pur. 

Le  palladium  est  employé  pour  faire  des  graduations  sur  des  instru- 
ments de  précision.  11  pré'sente  l’avantage  d’élre  aussi  blanc  que  l’argent 
et  de  ne  pas  noircir  par  les  émanations  sulfureuses. 

Le  palladium  a ét<!  employé  quelquefois  à frapper  des  médailles  ; uni 
à l’argent,  il  forme  un  alliage  (pii  sert  aux  dentistes. 

Le  palladium  se  combine  avec  l’oxigènc  en  deux  proportions  : on 
connaît  un  protoxide  qui  a pour  formule  : PdO,  et  un  deutoxide  qui  a 
pour  composition  ; PdO’. 

PltOTOXIDE  DE  PALL.ADIUM.  PdO. 

Cet  oxide  peut  être  obtenu  à l’état  anhydre  ou  à l’état  hydraté. 

L’oxide  anhydre  est  d’un  gris  métallique  et  ressemble  au  jieroxide  de 
manganèse;  il  se  réduit  par  la  chaleur;  il  se  dissout  lentement  dans  les 
acides,  et  ne  se  combine  pas  avec  les  alcalis.  On  l’obtient  en  calcinant 
l’azotate  de  palladium  à une  température  ménagée. 

L’hydrate  de  protoxide  de  palladium  est  d’un  brun  foncé  ; il  est  soluble 
dans  tous  les  acides  à l’aide  de  l’ébullition  ; il  est  aussi  .soluble  dans  les 
alcalis  et  dans  l’ammoniaque  ; on  l’obtient  en  décomposant  un  sel  de 
palladium  jtar  un  carbonate  alcalin. 
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BI-OXIDB  DE  PALLADIUM.  PdO*. 

Cet  oxide  ii’est  pas  connu  .à  l’état  de  liberté.  Lorsqu’on  décompose  du 
perchlorure  de  palladium  par  un  alcali  libre  ou  carbonaté,  l'oxide  qui 
se  précipite  retient  toujours  une  certaine  quantité  de  base. 

Dans  cet  état,  il  est  brun;  soluble  dans  presque  tous  les  acides  ; 
lorsqu’on  le  chauffe,  il  se  décompose , perd  son  eau  et  une  partie  de  son 
oxigène,  et  se  transforme  eu  protoxide , qui  lui-méme  est  réduit  par  une 
plus  forte  chaleur. 


Le  palladium  se  combine  avec  le  soufre,  le  phosphore , le  carbone. 

Le  carbure  de  palladium  se  forme  avec  une  facilité  remarquable; 
il  suffit  en  effet  de  chauffer  une  lame  de  palladium  dans  la  flamme  d’une 
lampteà  alcool  pour  la  voir  se  recouvrir  d’uiic  végétation  charbonneuse, 
qui  est  du  carbure  de  palladium. 

CABACTÈRE8  DES  SELS  DE  PROTOXIDE  DE  PALLADIUM. 

Les  sels  de  protoxide  de  palladium  sont  d’un  brun  rouge  ; ils  sa  recon- 
naissent aux  caractères  suivants  : 

Potasse.  — Précipité  jaune  brun  de  sous-sel , soluble  dans  un  excès  de 
réactif. 

Ammoniaque.  — Précipité  couleur  de  chair  ; ce  précipité  est  un  chlo- 
rure ammoniaco-palladique. 

Carbonate  de  potasse.  — Précipité  brun. 

Phosphate  de  soude.  — Précipité  brun. 

Cyanoferrure  de  potassium.  — D’abord  il  ne  se  forme  pas  de  précipité, 
et  au  bout  de  quelque  temps  la  liqueur  se  prend  en  gelée. 

Cyanoferride  de  potassium.  — Même  réaction. 

Cyanure  de  mercure.  — Précipité  blanc  de  cyanure  de  palladium. 

Sulfate  de  protoxide  de  fer.  — Pas  de  précipité  quand  les  liqueurs  sont 
suffisamment  étendues. 

Protochlorure  d'étqin.  — Précipité  noir,  et  la  liqueur  devient  verte. 

lodure  de  potassium.  — Précipité  noir. 

Acide  sulfhydrique.  — Précipité  noir. 

Sulfhydrate  d'ammoniaque.  — Précipité  noir,  insoluble  dans  un  excès 
de  réactif. 

Zinc.  — Précipité  de  palladium  métallique  sous  la  forme  d’une  poudre 
noire. 
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PROTOCIILORÜRE  DE  PALLADIUM.  PdCI. 

On  obtifint  ce  corps  en  fuisaiit  chaulTer  le  palladium  dans  l’eaii  régale  ; 
sa  dissolution  est  rouge  ; il  cristallise  facilement  ; il  se  décompose  par  la 
chaleur  en  oxichlorure,  et  donne  ensuite  du  palladium. 

C(!  corps  se  combine  avec  d'autres  chlorures. 

Ixîchloruriî  double  de  palladium  et  de  irotassium  cristallise  en  prismes 
(piadrilatères  d’un  jaune  d’or. 

Le  chlorure  double  de  palladium  et  de  sodium  est  déliquescent. 

Le  chlorure  de  palladium  et  d’ammoniaque  est  un  peu  soluble  dans 
l’eau,  et  fort  [>eu  soluble  dans  l’alcool  ; il  se  précipite  sous  la  forme  d’une 
|X)udre  couleur  de  chair  ; il  est  soluble  dans  l’ammoniaque  en  excès.  Sa 
ilissolution  abandonnée  à elle-mérae  laisse  dé[)oser  de  gros  prismes  inco- 
lores. 

BICHLORURE  DK  PALLADIUM.  PdCl*. 

Ce  corps  se  prépare  en  chauffant  à une  douce  chaleur  le  chlorure  pré- 
cédent avec  un  excès  d’eau  régale.  Il  est  d’un  brun  presque  noir;  il  est 
peu  subie , se  décomposti  dans  l’eau,  dégage  du  chlore,  et  se  transforme 
en  protochlorure. 

Il  se  combine  directement  avec  le  chlorure  de  potassium,  et  forme  un 
précipité  rouge  à peine  soluble  dans  l’eau, 

CYANURE  DK  PALLADIUM,  PdCy. 

Le  cyanogène  a une  telle  affinité  pour  le  palladium  que  le  cyanure  de 
mercure  précipite  le  palladium  de  toutes  ses  dissolutions,  et  le  sépare  des 
métaux  avec  lesquels  U est  mélangé. 

\a'.  cyanure  de  palladium  est  blanc , se  décompose  par  la  calcination  et 
laisse  un  résidu  de  palladium,  Il  se  combine  avec  le  cyanure  de  {mtas- 
sium  et  forme  un  cyanure  double , soluble  et  cristallin  ; il  s’unit  égale- 
ment avec  le  cyanhydrate  d’ammoniaque.  La  prt'-sence  d’un  excès  d’acide 
dans  la  liqueur  empêche  la  précipitation  d’pn  sel  de  palladium  par  le 
cyanure  de  mercure. 
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Ce  métal,  entrevu  par  M.  Osanii  en  1828,  a été  découvert  récemment 
par  M.  Claus  dans  les  minerais  do  platine  et  principalement  dans  l'os- 
miure  d'iridium  qui  en  contient  quelquefois  5 à 6 p.  100. 

Iji  ruthénium  présente  une  gi’ande  analogie  avec  l’iridium;  il  est 
comme  lui,  cassant,  réfractaire  et  à peine  attaquable  par  l’eau  régale.  Sa 
densitéest  de  8,6  ; son  équivalent  est  très  rapproché  de  celui  de  l’iridium. 

Il  absorbe  l’oiigènc  au  rouge,  et  produit  un  oxide  irréductible  par  la 
chaleur. 

Il  forme  trois  oxides,  dont  les  formules  sont  Ru0,Ru’0’,Ru0’,  et  un 
acide  RuO’. 

Pour  préparer  le  ruthénium,  on  pulvérise  l'osmlure  d’iridium,  et  après 
l’avoir  mélé  avec  environ  la  moitié  de  son  poids  de  sel  marin , on  le 
soumet  à une  température  rouge  à l'action  d’un  courant  de  chlore  humide 
dans  un  tube  de  porcelaine.  La  masse  refroidie  est  épuisée  par  l'eau.  On 
obtient  une  dis.solution  d’un  ronge  brun,  dans  laquelle  on  verse  quel- 
ques gouttes  d’ammoniaque,  et  que  l'on  chauffe  légèrement.  Il  se  forme 
un  précipité  brun-rouge  de  sesqui-oxide  de  ruthénium  qui  retient  de 
l’oxide  d'osmium. 

Ce  précipité  est  lavé  et  mis  an  ébullition  dans  une  cornue  en  verre  avec 
de  l’acide  azotique  qui  transforme  l’oxide  d'osmium  en  aeidi^  osmique  vo- 
latil. Le  résidu  qui  reste  dans  la  coniue  est  oalciné  pendant  une  heure 
dans  un  creuset  d'argent  avec  un  mélange  de  potasse  caustique  et  de 
nitre,  et  repris  par  de  l’eau  distillée  froale,  privée  d'air  par  l’ébullition. 
Après  plusieurs  heures  de  repos  dans  un  flacon  fermé,  on  sépare  la  liqueur 
jaune-orange  qui  surnage  le  précipité,  et  on  la  neutralisa  par  de  l’acide 
luotique  ; il  se  précipite  aussitét  du  sesqui-oxide  de  Aithénium  en  |)oudre 
noire  veloutée,  qu’on  lave  et  qu’on  réduit  facilement  à l'état  métallique 
par  l’hydrogène. 

I.,e  protoxide  de  ruthénium  RuO  s'obtient  en  chauffant  le  protochlorure 
de  ruthénium  avec  du  carbonate  de  soude  dans  un  courant  d'acide  car- 
bonique, et  en  lavant  le  résidu  avec  de  l'eau. 

Cetoxideest  d’un  gris  foncé,  présentant  un  éclat  métallique;  il  est  in- 
soluble dans  les  acides  ; il  est  réduit  par  l’hydrogène  à la  température  or- 
dinaire. 

Le  sesqui-oxide  de  ruthénium  RuK)’,3HO  est  brun-noinUre,  insoluble 
dans  l’eau  et  dans  les  alcalis,  soluble  dans  h-s  acides  qu’il  colore  en 
jaune. 

Le  bi-oxide  de  nithénium  RuO’  est  d’un  bleu  verdâtre;  son  aspect 
est  métallique.  On  le  prépare  en  faisant  bouillir  avec  l’acide  azotique 
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le  sulfure  de  ruthénium  qui  provient  de  l’action  de  l'acide  (ulfhydrique 
sur  le  sesquichlorure  de  ruthénium.  On  obtient  ainsi  une  dissolution 
jaune  de  sulfate  de  bi-oxide  de  ruthénium  qu’on  dé'compose  par  un  al- 
cali. L’oxide  hydraU*  <|ui  se  précipite  est  ejisuite  lavé  et  calciné. 

L’acide  ruthéni(|ue  UuO^  se  forme  par  la  calcination  de  l’azotate  de 
]K)tassc  avec  l’un  des  uxid<^  précédents.  La  dissolution  de  ruthéniatede 
potasse  est  colorée  en  jaune.  Lorsi{u’on  la  traite  par  des  acides , l’acide 
ruthénique  (|ui  est  isolé  se  décompose  très  facilement  en  hydrate  de 
bi-oxide  de  ruthénium  et  en  oxigène.  / 

I»  protochlorure  de  ruthénium  RuClest  noir,  cristallin,  insoluble  dans 
l’euu  et  dans  les  acides  ; les  alcalis  le  décomposent  incomplètement. 

On  l'obtient  en  chauffant  au  rouge  le  ruthi'-nium  dans  un  courant  de 
chlore. 

Le  sesquichlorure  HuJ(’,l’  .se  forme  lorsqu’on  dissout  l’hydrate  Ru*CP, 
3I1U  dans  l’acide  chlorhydrique.  La  dissolution  évaporées  à sec  et  calci- 
iirt!,  laisse  un  résidu  de  st‘s<|uichlorurc  anhydre,  d’un  vert  bleuâtre;  ce 
chlorure  est  déliquescent  et  soluble  dans  l'alcool.  La  dissolution  aqueuse 
(le  .ses«iuiclilorure  de  ruthénium  se  décompose  peu  à peu  en  acide  chlor- 
hydri(|ue  et  eu  hydrate  de  ses<iui-oxide  de  ruthénium.  Le  sesquichlorure 
de  ruthénium  s’unit  directement  à 2 ('quivalenls  de  chlorure  de  potassium 
ou  de  chlorhydrate  d’ammoniaque,  et  produit  des  précipités  cristallins 
d’un  brun  foncé,  à peine  solubles  dans  l’eau,  et  insolubles  dans  l’ulc(x>l. 

Le  bichlorurede  ruthénium  ne  parait  pas  exister  à l’état  de  liberté, 
mais  il  forme  un  sel  double  avec  le  chlorure  de  potassium. 

L’acide  sulfliydrique  donne,  dans  les  dissolutions  de  sesquiclilorurede 
ruthénium,  un  précipité  de  ses(]uisulfure  qui  est  brun,  et  la  liqueur  prend 
une  belle  couleur  bleue. 

Les  alcalis  produisent  dans  les  mêmes  dissolutions  un  précipité  brun- 
noiràtre  insoluble  dans  un  excès  de  potasse. 

Le  foriniale  et  l’oxalate  de  soude  ne  réduisent  pas  les  sels  de  sesqui- 
oxidede  ruthénium,  mais  décolorent  leurs  dissolutions. 
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OBSERVATIONS. 

SUR  LA  MARCHE  A SUIVRE  POUR  RECONNAITRE  LES  CORPS. 

En  terminant  l'étude  des  corps  inorganiques  , nous  croyons  devoir  in- 
diquer d'une  manière  générale,  la  marche  qu'il  faut  suivre  |X)ur  recon- 
naître un  corps  et  le  séparer  des  autres  substances  avec  lesquelles  il  peut 
être  mélangé. 

Notre  but  n'est  pas  de  traiter  ici  d'une  manière  complète  de  l'analyse 
qualitative,  mais  plutôt  d'appliquer  à la  reconna'issance  des  princii>aux 
corps  les  notions  de  chimie  générale  que  nous  avons  présentées  dans  cet 
ouvrage. 

La  substance  que  l'on  soumet  aux  épreuves  de  l'analyse  qualitative 
peut  être  un  métalloïde,  un  métal , un  alliage,  un  acide,  une  base,  un 
sel  ou  un  composé  binaire  funné  par  la  combinaison  de  deux  métalloïdes 
entre  eux  ou  d'un  métalloïde  avec  un  métal  ; elle  jieul  être  aussi  un  mé- 
lange de  ces  différents  corps. 

Nous  allons  montrer  comment  on  détermine  la  nature  des  corps 
qui  entrent  dans  une  combinaison  ou  dans  un  mélange , en  nous  atta- 
chant uniquement  aux  exemples  qui  nous  paraissent  les  plus  utiles , et 
négligeant  tout  ce  qui  se  rapporte  à l'analyse  des  corps  rares  et  peu 
.usités. 

PRINCIPES  GÉNÉRAUX  DR  l’aNALYSB  QUALITATIVE. 

Les  caractères  physiques  donnent  souvent  des  renseignements  utiles 
pour  reconnaître  les  corps. 

C'est  ainsi  que  la  couleur  d'un  sel  peut  indiquer  la  nature  de  la  base 
qu’il  contient  : enelTet,  les  sels  de  cuivre  sont  verts  ou  bleus,  les  sels 
de  cobalt  sont  en  général  rouges  ou  roses,  les  sels  de  peroxide  de  fer  sont 
jaunes , etc. 

La  forme  cristalline  est  un  caractère  important  dans  l’analyse  qualita- 
tive; la  cristallisation  du  chlorure  de  strontium  en  longues  aiguilles  pris- 
matiques suffit  par  exemple  pour  distinguer  ce  corps  du  chlorure  de 
barium  qui  cristallise  toujours  eu  larges  tables. 

La  saveur  peut  être  aussi  un  caractère  utile  ; tous  les  sels  de  plomb 
sont  sucrés , ceux  de  magnésie  sont  presque  tous  [amers  ; mais  ce  ca- 
ractère ne  doit  être  consulté  qu’avec  prudence,  car  la  plupart  des  sels 
métalliques  sont  vénéneux. 

L’odeur  est  souvent  un  caractère  utile  à consulter  ; elle  permet  de  re- 
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(■onniütrfi  iinnK’xIiHtomeiit  le  rlilore,  l’ammoiiiaqun,  le  cyanogène,  le 
camphre,  l’éllier,  l'alcool , etc. 

Après  avoir  examiné  les  propriétés  pliyfiiqiifls  du  corps  que  l’on  se 
proïKjsede  reconnaitre,  on  le  .soumet  à l'action  de  la  chaleur  en  le  chauf- 
Tant,  soit  dans  une  capsule  , soit  sur  une  lame  de  platine,  ou  bien  dan* 
un  tube  en  verre. 

Les  moditications  ejue  les  cf>rps  éprouvent  par  la  chaleur  doivent  être 
nott's's  nvtîc  soin.  Il  faut  rechercher  surtout  : 

1*  .Si  le  corps  n’éprouve  aucun  changement  ; 

3*  S’il  df-crépite , s’il  entre  en  fusion  en  dégageant  de  l’eau  ou 
des  gaz  ; 

3”  S’il  se  volatilise  en  entier  ou  en  partie  ; 

4*  S'il  se  décompose  en  donnant  des  gaz,  des  goudrons  et  un  résidu 
de  charl)on. 

I.a  nature  despro<luiLs  volatils  qui  se  forment  et  les  propriétés  du  ré- 
.sidu  mettent  souvent  sur  la  voie  de  la  véritable  nature  du  corps  que  l’on 
examine. 

Si  ]>ar  exemple  le  corps  soumis  à l’action  de  la  chaleur  dégage  de 
l'oxigène  et  des  vapeurs  rutilantes  en  laissant  un  résidu  d’oxide  de  plomb, 
c'est  que  ce  coi'ps  est  de  l’azotate  de  plomb  ; si  en  chauffant  un  antre 
corps  dans  un  tube  de  veiTe  , on  produit  des  goudrons  et  un  résidu  char- 
bonneux qui  disparaît  complètement  quand  on  le  chauffe  sur  une  lame 
de  platine,  \?’est  que  le  corps  est  de  nature  organique;  si  par  l'action  de 
la  chaleur  il  se  forme  des  substances  goudronneuses  et  un  résidu  qui 
contient  .à  la  fois  du  charbon  et  du  carbonate  de  potasse , c’est  que  le 
corps  examiné  est  un  sel  organique  à base  de  potasse , etc. 

L’action  que  l’eau  exerce  sur  les  corps  est  aussi  un  caractère  utile  dans 
l’analyse  qualitative  ; ainsi  un  sel  insoluble  dans  l’eau  ne  peut  être  un 
aïotate , parce  que  tous  les  azotates  sont  solubles  ; un  carbonate  soluble 
dans  l’eau  doit  être  nécessairement  un  carlKinate  alcalin , car  loua  lea 
autres  carbonates  sont  insolubles. 

11  peut  arriver  aussi  que  la  décomposition  de  certains  sels  dans  l'eaii 
devienne  une  propriété  caractéristique;  c’est  ainsi  que  la  décomposition 
par  l'eau  des  sels  d’étain , de  bismuth , d’antimoine , établit  dans  l’étude 
doa  sels  une  distinction  importante. 

L’action  de  l’alcool , de  l'esprit  de  bois  et  de  l'éther  sur  les  différeuU 
corps  est  surtout  importante  à consulter  lorsqu’il  s'agit  de  caraotériser 
de» substances  organiques. 

Après  avoir  mis  la  substance  à reconnaître  en  contact  avec  l’eau , pn 
fait  réag'ir  sur  elle  les  apides  étendus  ou  coneenlrés.  Les  acides  que  Von 
emploie  de  préférence  sont  : 

1°  L’acide  sulfurique,  qui  décompose  les  carbonates  avee elffl^es-? 
cegee,  déplace  les  acides  asotique,  chlorhydrique , acétique  de  leurs  suis, 
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et  dissout  cei'tniiis  mélauv  eu  iK'ga(<eaiit  de  ni\dr<igi'un  ou  de  l'acida 
sulfureux  ; 

2”  L’acido  clilorhydriquc,  qui  est  surtout  employé  pour  dissoudre  les 
oxides  métalliques  ; 

3'  L’acide  azotique,  qui  attaque  la  plupart  des  métaux  en  dégagoant  des 
vapeurs  rutilantes; 

/i‘  L'eau  régale , qui  dissout  tous  les  métaux  que  tes  acides  seuls  ue 
peuvent  attaquer. 

Dans  l'analyse  qualitative,  les  acides  sont  employés  non  seulement  pour 
dissoudre  les  corps , mais  encore  pour  les  caractériser. 

Ainsi  l’acide  azotique  transforme  l’étain  en  acide  métastanniquc  ; l'a- 
cide sulfurique  forme  dans  les  sels  de  plomb  un  prauipité  de  sulfata 
de  plomb  insoluble;  l’acide  cblorbydrique  précipite  les  sels  d’argent  en 
blanc , etc, 

Quant  aux  dissolutions  alcalines , on  les  emploie  princi|ialement  pour 
reconnaître  les  sels  ammoniacaux  dont  elles  dégagent  l’ammoniaque, 
ou  bien  pour  précipiter  les  bases  de  leurs  dissolutions. 

Les  essais  d’analyse  qualitative  doivent  être  faits  , en  général , sur  di*s 
substances  préalablement  dissoutes. 

Les  liquides  que  l’on  emploie  pour  dissoudre  les  corps  sont  ceux  que 
nous  avons  déjà  nommés  , c’est-à-dire  l’eau  pure  ou  acidultie,  les  acides 
azotique,  cblorltydrique , l’eau  régale. 

Si  l’eau  ou  les  acides  n’exercent  aucune  action  sur  la  substance  que 
l’on  examine , on  attaque  cette  subsUmee  par  des  alcalis  libres  ou  car- 
bonates, en  la  calcinant  avec  deux  ou  trois  fois  son  poids  de  potasse  au 
creuset  d’argent , ou  avec  du  carbonate  de  potasse  au  creuset  de  platine  j 
la  masse  reprise  alors  par  un  acide  se  dissout  facilement. 

On  peut  aussi  avoir  recours , pour  agir  sur  les  sels  insolubles , | 
l’action  des  dissolutions  de  carbonates  alcalins  qui  forment  avec  la  base 
du  sel  un  carbonate  insoluble  qui  est  attaquable  par  l'acide  azotique,  et 
avec  l’acide,  un  sel  alcalin  qui  est  soluble  dans  l’eaq. 

Nous  dirons  maintenant  comment  on  reconnaît  à quel  groupe  de  corps 
appartient  la  sul>stance  que  l’on  examine. 

1*  L,es  métalloïdes,  étant  peu  nombreux,  se  reconnaissent  avec  la  plus 
grande  facilité  ; on  frouve  en  général  dans  leurs  caractères  physiques , ou 
dans  leur  action  sur  l’oxigène,  des  propriétés  assez  nettes  pour  les  carac- 
tériser. 

L’oxigèpe,  l’hydrogène,  l’azote,  le  chlore,  se  distinguent  facilement 
des  autres  gaz. 

Le  brome,  l’iode,  l’arsepic , le  phosphore , le  soufre , le  sélénium,  etc., 
se  reconnaissent  à leurs  propriétés  physiques  ou  à leur  action  sur  l’oxi- 
gène. 

2*  yn  mêlai  se  reçnqpall  à aon  éclat,  à son  insolubjlilé  dans  l’eau  k l’ac- 
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tioii  (])>$  aci(l<>s  suHurique  cl  chlürliy(lrii{UH  (|iii  le  dissolA'ent  souvent 
eu  produisant  de  i'hydrugène,  à l'uctiou  de  l'acide  azotique  qui  l'at- 
taque en  di'^ageunt  des  vu|>eur$  rutilantes.  Les  réactifs  mis  eu  rapport 
avec  la  dissolution  du  métal  dans  un  acide  complètent  cette  série  d'é- 
preuves. 

3"  Lu  alliage  pivsente  les  mêmes  caractères  que  les  métaux;  seulement 
en  le  dissolvant  dans  les  acides  ou  dans  l'eau  régale,  on  constate  dans  la 
dissolution  la  présence  de  deux  on  de  jilusieurs  métaux. 

h‘  l'n  acide  est  caracU'*risé  par  sa  réaction  sur  le  tournesol  et  la  pro- 
)>rii'té  (|u'il  possède  de  former  d(‘s  sels  en  s'uni.ssant  aux  bases. 

5*  I..6S  bases  .se  reconnaissent  à leur  action  sur  la  couleur  blçue  de  la 
violette  et  sur  le  tournesol  rougi  par  les  acides,  à la  propriété  qu'elles 
|H).ss(!dent  de  former  des  sels  en  se  combinant  aux  acides. 

fi*  Les  oxides  métallùpies  sont  en  général  insolubles  dans  l'eau;  s'ils 
sont  basiques,  ils  se  dissolvent  dans  les  arides  et  sont  précipiU'*s  de  leurs 
dissolutions  par  les  ba.ses.  Loreque  les  oxides  sont  indifl’érents  , l'acidc 
clilorliydri(|ue  les  dissout  en  dégageant  du  chlore. 

T ün  reconnaît  un  sel  ii  sa  couleur,  à son  asjiectqui  n'est  jamais  mé- 
tallique , à .sa  .solubiliti'  dans  l'eau  ou  dans  les  acides. 

Le  .sel  étant  une  fois  dissous  , on  constate  dans  la  dissolution  la  pré- 
sence de  l'acide  et  de  la  bas»'  qui  le  constituent. 

8”  Un  corps  binaire  dont  l'oxigène  n'est  pas  un  des  éléments,  étant  mis 
dans  l'eau,  se  comporte  souvent  comme  un  véritable  sel  ; mais  s'il  est 
insoluble  , on  doit  rechercher  alors  au  moyen  des  réactifs  la  nature  des 
deux  corps  qui  le  constituent  ; c'est  ainsi  (|u'on  reconnaît  un  sulfure  en  ce 
qu'il  dégage  de  l'acide  sulfhydrique  quand  on  le  traite  par  les  acides,  ou 
qu'il  forme  de  l'acide  sulfureux  et  un  sulfate  lorsqu'on  le  grille  à l’air; 
un  chlorure  dégage  de  l’acide  chlorhydrique  sous  l’inlluence  de  l’aeide  sul- 
furique, ou  du  chlore  lorsqu’on  le  chauffe  avec  de  l'acide  sulfurique  et 
du  peroxide  de  manganèse,  etc. 

L’analyse  qualitative  des  acides  ne  présente  pas  de  difficultés.  En  jiar- 
lant  des  acides  en  particulier,  nous  avons  insisté  sur  leurs  propriétés 
caractéristiques  qui  sont  toujours  très  tranchées. 

Nous  dirons  comment  on  peut  reconnaître  la  nature  du  métal  con- 
tenu dans  un  sel,  en  insistant  seulement  sur  les  métaux  usuels  qui  peuvent 
se  prtisenter  le  plus  souvent  dans  l'analyse.  Nous  supposerons  que  la  base 
à reconnaître  soit  forrat'te  par  la  combinaison  de  l’oxigène  avec  un  des 
métaux  suivants  : Potassium  , sodium,  calcium  , barium , strontium  , 
magnésium,  aluminium,  glucinium,  manganèse,  fer,  chrome,  zinc, 
cadmium , étain,  nickel , cobalt , antimoine,  bismuth , plomb,  cuivre, 
mercure,  argent,  or,  platine. 

La  dissolution  est  soumise  aux  épreuves  suivantes  : 

!•  La  liqueur  est  traitée  par  un  carbonate  alcalin  ; s’il  ne  se  forme 
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pas  de  précipité,  le  sel  est  à base  alcaline.  La  classe  des  métaux  alcalins 
comprend  la  potasse,  la  soude,  la  litliine,  l'ammoniaque. 

2'  Si  la  dissolution  est  précipitée  par  un  carbonate,  elle  contient 
soit  un  métal  alcalino-tcrreux,  soit  un  métal  terreux,  ou  bien  un  métal 
proprement  dit  ; l'or  et  le  platine  sont  les  seuls  métaux  , parmi  ceux  que 
nous  avons  cités,  qui  ne  soient  pas  précipités  de  leurs  dissolutions  par  les 
carbonates  solubles  ; on  les  distingue  immédiatement  des  métaux  alca- 
lins, car  leurs  sels  sont  colorés,  tandis  que  les  sels  alcalins  sont  inco- 
lores. 

On  peut  établir  plusieurs  subdivisions  parmi  les  métaux  précipitables 
par  les  carbonates. 

1*  Si  la  dissolution  étendue  n'est  pas  précipitée  par  l’ammoniaque, 
l'acide  sulfhydrique,  le  sulfliydrate  d'ammoniaque,  le  cyanoferrure  de 
potassium , elle  contient  un  sel  alcalino-terreux , c'est-à-dire  un  sel  à 
base  de  chaux , de  barite  ou  de  strontiane. 

2"  Si  la  dissolution  est  précipitée  par  l'ammoniaque,  et  que  le  cyano- 
ferrure n’y  forme  aucun  trouble,  elle  contient  un  sel  terreux,  c’est-à-dire 
B base  de  magnésie,  de  glucine,  d’alumine.  Nous  rappellerons  toutefois 
que  le  cyanoferrure  de  potassium  forme , après  un  certain  temps , un 
précipité  blanc,  léger,  dans  les  sels  d'alumine. 

3*  Si  la  dissolution  est  précipitée  par  le  cyanoferrure  de  potassium,  par 
les  sulfures  ou  par  la  potasse,  elle  contient  un  sel  métallique  proprement 
dit,  c’est-à-dire,  un  oxide  à base  de  manganèse,  de  fer,  de  chrome,  de 
zinc , de  cadmium,  d’étain,  de  nickel,  de  cobalt,  d’antimoine,  de  bis- 
muth, de  plomb,  de  cuivre,  de  mercure,  d’argent,  d’or  ou  de  platine. 

Au  moyen  de  quelques  réactifs,  tels  que  la  potasse,  l’ammoniaque,  les 
carbonates  alcalins,  les  sulfures,  le  cyanoferrure  de  potassium,  on  a donc 
pu  partager  les  principaux  métaux  en  quatre  groupes. 

Nous  allons  maintenant  prendre  chaque  groupe  en  particulier,  et  dé- 
montrer qu'il  est  facile  de  distinguer  les  uns  des  autres  les  métaux  qui  s'y 
trouvent  placés. 

Premier  r.Roun.  Sels  alcalins.  — Les  sels  alcalins  ne  sont  pas  jiréci- 
pités  par  les  carbonates  solubles,  le  cyanoferrure  de  potassium,  l’acide 
sulfhydrique,  les  sulfures.  Ce  groupe  comprend  les  .sels  à base  de  potas.se, 
de  soude,  d’ammoniaque  et  de  lithine  ; ils  se  reconnaissent  aux  carac- 
tères suivants  ; 

1*  Sels  de  potasse.  — Les  acides  tartri<]ue,  hydrofluosilicique,  chlori- 
que,  perchlorique  et  le  sulfate  d’alumine,  y forment  des  précipités  blancs 
peu  solubles.  Le  bichlorure  de  platine  les  précipite  en  jaune. 

2*  Sels  de  soude.  — Leur  dissolution  est  précipitée  par  l'antiraoniate 
de  potasse  grenu. 

3'  Sels  (Tanmioniaque.  — La  potasse  ou  la  chaux  en  dégagent  un  gaz 
alcalin  d’une  odeur  vive  et  caractéristique. 
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Dkiixibme  groupe.  Sels  atcoliuo-trrreux.  — Le.s  »elg  alcalino-trireux, 
üii  dis.solutioM  (•Ipiidup , ne  sont  pas  précipités  par  le  eyanofeiTure  de 
jxjtassiuni,  I acide  sulfliydrique,  les  sulfures,  l’ammoniaque;  ce  groupe 
comprend  les  sels  de  chaux,  de  barite  et  de  strontiane^ 

G»  sels  se  distinguent  les  uns  des  autres  par  les  caractères  suivants  î 

1*  Sels  de  chaux.  — L’oxalate  d’ammoniacpic  produit  dans  leur  disso- 
lution, même  en  pn-scnce  des  sels  ammoniaraux,  un  précijûté  blanc  in- 
sulublt!  dans  l'acide  acétique,  soluble  dans  l'acide  alutiquei  Les  sulfates 
alcalins  furm<'ut  dans  leure  dissolutions  concentrées  un  précipité  qu'Uiie 
grande  (luautilé  d'eau  fait  disparaître,  et  qui  se  reproduit  de  nouveau 
lors(|u’ün  ajoute  de  l’alcool  à la  li({ueur. 

T Sels  de  barite. — L’acide  aulfuriquo  ou  les  sulfates  forment  dansleur 
dissolution  même  tri's  étendue,  un  précipité  blanc  insoluble  dans  l’eau  et 
dans  lus  acides,  légèmncnt  soluble  dansl'acidc  sulfurique  concentré. L’a- 
cide hydrofluüsilici(|Uc,  les  sels  sulfazotrà,  les  précipitent  aussi  en  blanc. 

3“  Sels  dcstrandnne. — Os  sels  nesont  pas  précipités  par  l’acide  llydro- 
fluosilicique  et  par  les  sels  sulfnzotés  ; ils  forment  un  précipité  blanc 
avec  l'acide  sulfuri(|ue  ou  les  sulfates , surtout  en  présence  de  l’alcool  ( 
mais  un  excès  d’eau  considérable  di.ssout  le  précipité.  Ils  colorent  la 
Il  anime  de  l’alcool  en  rouge. 

Troisième  groupe.  Sels  terreux.  — Les  sels  terreux  ne  sont  prt'icipités 
ni  par  l’acide  sulfliydrique,  ni  jiar  le  cyanofemire  dè  potassium.  Ils 
sont  pi-écipitijs  jiar  ramnioiiiaque  : ce  groupe  comprend  les  sels  de  ma- 
gnésie, d’alumine  et  de  gluciiie. 

Ces  sels  se  distinguent  les  uns  des  autres  par  les  caractères  suivants  : 

1*  Sels  de  mnynésie.  — - Les  bi-carbonates  n’y  forment  pas  do  précipité 
à froid,  mais  le  précipité  apparaît  par  l'ébullition  de  la  liqueur.  Leplios- 
pliatc  de  soude  amuioiiiacal  y produit  un  précipité  blanc  de  pliospliato 
aiumoniaco-magnésieii.  La  (lotasse  eu  sépre  la  magnésie  sous  la  Ibnnc 
d’un  précipité  blanc  léger. 

L’amniortiaque  ne  précipite  pas  les  sels  de  magnésie  acides;  et  forme 
un  précipité  incomplet  de  magnésie  dans  les  sels  neutres. 

2°  Sels  d'alumine.  — Les  sels  d’alumine  sont  précipités  par  l'ammo- 
niaque et  par  les  bi-curboiiatcs;lecyanoferrurede  potassium  ne  les  trouble 
qu’au  bout  de  quelque  temps. 

Lu  potasse  y forme  un  précipité  gélatineux  soluble  dans  un  excès  d’al- 
cali. Le  sulfhydrate  d'amnioiiiaque  en  précipite  de  l’alumine. 

3“  Sels  de  glucine.  — Le  carbonate  d’ammoniaque  prcnluit  dans  leur 
dissolution  un  précipité  blanc  soluble  dans  un  excès  de  niactif. 

Quatrième  groufe.  Sels  mêtalligues  pro/iremenl  dits.  — Les  sels  iné- 
lalliqucs  sont  canictéi  isr'^s  par  les  propriétf'S  suivantes  : ils  sont  ordinai- 
rement pn'îcipités  i>ar  la  potasse  et  l’ammoniaciue,  l’acide  sulfliydrique  ou 
les  sulfmx-s , le  cyanoferrurc  de  jiotassium,  et  i>ar  les  carbonates  solubles. 
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Il  peut  arriver  que  des  sels  iiiétiilliijuos  ne  soient  pas  précipiU's  par  tous 
les  l'éactifs  préciklents,  mais  ils  le  sont  toujours  par  l’un  d’eux  au  moins; 
ainsi,  le  cyanoferrure  de  potassium,  les  carbonates  alcalins,  ne  troublent 
pas  la  dissolution  des  sels  de  platine , mais  le  sulfhydrate  d’ammoniaque 
y forme  un  précipité  noir  de  sulfure  de  platine. 

On  peut  dire,  d’une  manière  générale,  que  l'emploi  successif  des  alca- 
lis, des  carbonates  alcalins,  du  cyauoferrurc  de  potassium  , de  l'acide 
sulfhydrique,  des  sulfures,  suffit  toujours  pour  curactéi-iser  un  sel  métal- 
lique. 

L'action  de  l’acide  sulfliydriquc  et  des  sulfures  .solubles  sur  les  sels 
métalliques  permet  de  diviser  les  métaux  en  deux  classes. 

Là  première  classe  comprend  tes  métaux  ipii  sont  précipités  de  leurs  dis- 
solutions acides  par  l'acide  sulf/iydrii/ue. 

La  seconde  classe  comprend  les  mélmix  qui,  n étant  pas  précipités  de 
leur  dissolution  pur  l'acide  sulfhydrique,  sont  précipités  par  tes  sulfures. 

Eu  tenant  compte  de  la  couleur  du  précipité , de  sa  solubilité  ou  de 
son  insolubilité  dans  un  excès  de  réactif,  et  de  quelques  autres  caractèn» 
tirés  des  propriétés  générales  de  chaque  inéud , il  est  toujours  facile  de 
caractériser  un  sel  métallique  ; c’est  ce  qu’indique  le  tableau  suivant. 


Métaux  précipités  de  leur  dissolution  par  l'acide  sulfhydrique. 


MéUoi. 

Coiilear  üo  précijiUé 
prixluit  |ar  r^ciüe 
8Uiniyüri>iiic. 

Caractères  îles  sets  riH'talliijucs  tires  île  leurs  i 

I»n>}iriél^s  g^iUT.ilcs,  ’ 

Plomb  . . . 

blanc  avec  l'acidc  stilfuriquc  et  les  sul- 
fates, noircissant  par  rbydrugène  sulfuré.  { 

Bishdtb  . . 

HOIR 

Ne  sont  pas  pr(<cipilés  par  l’acide  sulfurkiiic  ; 
fornirnt  avec  la  potasse  un  pn!cipit<‘  inttoliihle 
dans  un  exets  de  réactif.  Lrs  sels  de  bismuth 
en  dissolution  dans  un  acide  sont  troublés  par 
l'eau.  1 

CUlVRf.  . . 

IfOIft*  •*#••• 

Décomposés  par  le  fer  qui  se  recouvre  d’un  dé- 
pôt métallique  rouge  ; donnent  avec  la  potasse 
un  précipité  bleu  qui  devient  brun  par  l’ébul- 
lition ; précipitent  en  brun  par  le  cyanoferrtire 
de  polaaslum  ; se  colorent  en  bleu  par  un  excès 
d'ammoniaque. 

AactsT.  . . 

noiR 

Forment  avec  Taddc  chlorhvdriqiie  ou  les  clilo- 
ruret  ua  précipité  blanc,  calllcbolé,  noirclswm 
à la  lumière,  soluble  dansTammoniaque  cl  les, 
liyposulfites. 

Mekcurb.  . 

NOIR 

Décomposés  par  le  cuivre  qui  se  recouvre  de 
mercure  ; décomposés  eu  rouge  jwr  la  potasse, 
qui  délerniiiie  la  volatilisation  du  merctire.  j 

Or 

NOIR 

l'récipité  d’or  métallique  avec  le  sulfate  de  fer,  et 
de  pourpre  de  Cassins  avec  le  protoclilorurc 
d’étain. 
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Métaux  précipités  de  leur  dissolution  par  l’acide  tuiPipdrigue. 

(Suite.) 


Uriaiii. 

Oniletir  «lu  pn^cipité 
prtKliiit  |ar  lartiie 
Miiniydriqur. 

Caractrm  des  sel*  m^tainque»  tirade  leurs 
propriét^i  générale*. 

Platiee.  . . 

noiR 

Précipité  jaune  avec  les  sels  de  potasse  el  les  sds 
ammoniacaux  ; ce  dernier  précipité  est  décom- 
posé par  la  calcination , et  donne  du  platine 
mélnlliqiie. 

Étaie.  . . . 

BROn  FORCÉ.  . . 

Forme  du  pourpre  de  Cassius  avec  les  sels  d'or. 
.Si  le  sel  d'étain  est  au  maximum , il  ne  réduit 
pas  les  sels  d'or,  et  le  précipité  qu'il  forme  avec 
l'hydrogène  sulfuré  est  jaune  el  .soluble  dans  le 
suiniydrale  d'animnniaqiie. 

Cadhiuu.  . 

JAU.XE 

Décomposés  par  le  sine  qui  forme  un  dépOt  mé- 
tallique de  cadmium  ; leur  dissolution  n'est  pas 
troublée  par  l'eau  ; la  potasse  y forme  un  pré- 
cipité blanc  insoluble  dans  un  excès  de  réactiL 

AnT  iNOinE. 

lAURB  ORARGÉ.  . 

latur  dissolution  est  troublée  par  l'eau.  L'acide 
tartrbpie  s'oppose  à leur  décomposition  par 
l'eau. 

Métaux  qui  ne  sont  pas  précipités  de  leur  dissolution  acide  par  l’aride  suif  hy- 
drique libre  , mais  qui  sont  précipités  par  le  sulfhydrate  d’ammoniaque. 


MéUui. 

Coitirnr  du  précipité 
fonné  p4r  le 
«ulfliyilrate 
d'ainmonia«|oe. 

('.aractèrés  dr«  mU  métalliqun  tiré*  ü*  leur* 
pn>priété*  générale*. 

Cobalt.  . . 

ROIR 

Son  oxide  colore  les  fondbnts  en  bleu , et  se 
dissout  dans  l'ammoniaque  avec  laquelle  U 
forme  une  liqueur  jaune  acajou. 

NtCKCL.  . . 

HOIR 

Son  oxide  colore  les  fondants  en  vert.  L'ammo- 
niaque forme  un  précipité  qui  se  redissout  dans 
un  excès  de  réactif  ; la  liqueur  se  colore  en 
bleu. 

Fer 

Précipité  bleu  avec  le  qanoferrure  de  potassium  ; 
noir  blru&tre  avec  l'infusion  de  noix  de  galles; 
coloration  rouge  avec  le  sidfocyanurc  de  potas- 
sium. 

CRROME.  . . 

VERT  ( «raqtiUosMe 
ilerbroDie  liyünlé;. 

Colore  les  fondants  en  vert  ; donnent  du  ebromate 
jaune  de  potas.se  quand  on  les  calcine  avec  de 
la  potasse  et  dn  nitre. 

MarcarEse  . 

COULEUR  DR 
CHAIR. 

Produit  du  caméléon  quand  on  les  cliaiilfe  avec 
de  la  poliYsse  et  du  nitre. 

ZtRC.  . . . 

BLArtC 

La  potasse  et  l'ammoniaque  forment  un  précipité 
blanc  qui  est  soluble  dans  un  excès  de  réaettt 
Le  cyanoferride  de  potassium  les  précipite  C9 
jaune. 
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Nous  démontrerons  maintenant  par  quelques  exemples,  qu'au  moyen 
des  subdivisions  que  nous  venons  d’établir  parmi  les  métaux , il  est  facile 
de  caractériser  une  dissolution  métallique. 

Premier  exemple.  — Une  dissolution  métallique  ne  précipite  pas  par 
les  carbonates , par  le  cyanoferrure  de  potassium  et  par  les  sulfures  ; elle 
forme  un  précipité  blanc  avec  le  sulfate  d'alumine  et  un  précipité  jaune 
avec  le  perchlorure  de  platine. 

Cette  dissolution  appartient  au  premier  groupe;  elle  contient  un  sel 
de  potasse. 

Deuxième  exemple.  — Une  dissolution  ne  se  trouble , ni  par  les  sul- 
fures, ni  par  le  cyanoferrure  de  potassium , et  forme  un  précipité  blanc 
avec  l'ammoniaque  et  les  carbonates  alcalins.  Elle  appartient  donc  au 
troisième  groupe  ; elle  contient  de  la  magnésie , de  ralumine  ou  de  la 
glucine. 

Les  bicarbonates  ne  la  troublent  pas  à froid , et  y forment  un  précipité 
blanc  par  l’ébullition  ; la  potasse  en  sépare  un  précipité  blanc , insoluble 
dans  un  excès  de  jKitasse.  Cette  dissolution  contient  un  sel  de  magnésie. 

Troisième  exemple.  — Une  dissolution  précipite  par  les  carbonates, 
le  cyanoferrure  et  les  sulfures.  Elle  appartient  au  quatrième  groupe. 

La  dissolution , même  très  acide , forme  avec  l'hydrogène  sulfuré,  un 
précipité  ; elle  se  trouble  par  l'acide  sulfurique  ou  les  sulfates  très  éten- 
dus; le  précipité  noircit  par  l’acide  su  Ifliydrique. 

Cette  dissolution  contient  un  sel  de  plomb. 

Dans  une  recherche  analytique,  il  ne  faudrait  pas  s’en  rapporter  aux 
seuls  caractères  que  nous  avons  indiqués  dans  les  tableaux  précédents; 
on  doit  en  outre  consulter  toutes  les  propriétés  des  sels  métalliques  qui 
ont  été  données  en  traitant  de  chaque  métal  en  particulier. 

Pour  reconnaître  la  nature  de  l'acide  contenu  dans  le  sel , on  devra 
se  reporter  également  aux  propriétés  des  acides  qui  ont  été  indiquées  à 
l'histoire  des  métalloïdes  et  dans  l'article  consacré  aux  caractères  géné- 
riques des  principaux  sels. 

ANALYSE  DES  MÉLANGES  DE  DIFFÉBENTS  METAUX. 

Jusqu’ici  nous  n’aY'ons  considéré  que  des  corps  isolés  ; il  nous  reste  à 
parler  maintenant  des  procédés  que  l’on  peut  employer  pour  recon- 
naître la  nature  des  mélanges  qui  se  présentent  le  plus  souvent , et  pour 
opérer  la  séparation  et  le  dosage  des  corps  qui  les  constituent. 

Eu  faisant  l’étude  des  métaux  , nçus  avons  fait  coimailre  déjà  plu- 
sieurs procédés  d’analyse  de  mélanges  : ainsi  en  traitant  des  verres  et  des 
porcelaines,  nous  avons  dit  commeut  on  opérait  la  séparation  de  la  silice, 
de  l’alumine , de  la  magnésie , de  la  chaux , de  l’oxide  de  fer  et  de  la 
potasse.  A l’article  Per  nous  avons  parlé  de  la  séparation  du  fer  et  du 
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iTiHiiftniièAc , et  de  l’anHlvse  d’un  mélange  de  protoxide  et  de  se«|ui-oxidc 
tie  loi-. 

A l'article  C(J>alt  nous  avons  parlé  de  la  séparation  du  cobalt  et  du 
nickel. 

Nous  traiterons  maintenant  de  l’analyse  de  quelques  mélanges  qui  n’ont 
pas  été  examinés  précédemment. 

SPiMinillon  de  la  M>odr  d'atre  la  poiaue.  — Doaacr  de  eea  dent  baaea. 

Pour  siiparer  la  potasse  de  1a  soude,  et  pour  doser  ces  deux  bases , on 
[leut  avoir  recours  aux  pi-océdés  suivants  : 

1°  On  transfoniie  les  deux  bases  en  chlorures  en  précipitant  leurs 
sulfates  par  le  chlorure  de  barium  ; on  détermine  le  poids  de  ces  chlo- 
rures; 011  les  dissout  dans  le  moins  d’eau  possible,  et  l’on  précipite  la 
dissolution  par  du  bichlorure  de  platine  : la  liqueur  est  évaporée  jusqu’à 
sec , et  reprise  par  de  l’alcool  à 80"  ; le  précipité  est  jeté  sur  un  filtre,  lavé 
à l’alcool  ut  séché  avec  soin  ; le  poids  du  chlorure  double  de  iioUissium 
Pt  de  platiue  fuit  coniiailrc  la  quantité  de  |Kitaase;  la  soude  s’obtient  par 
soustraction. 

T Ou  Iransfurine  les  deux  bases  en  chlorui'es , et  l’on  appiécie  la 
proixirtioii  de  ces  deux  corps  pur  le  procédé  de  M.  Guy-Lussac  que  nous 
avons  fait  connaître  eu  traitant  du  chlorure  de  |)olassiuin. 

Ce  mode  d'analyse  n’est  praticable  qu’autant  (|u’oii  |ieut  se  procurer 
une  cinquantaine  de  grammes  des  deux  chloi'ures. 

3*  On  transforme  les  deux  bases  en  sulfates , et  un  les  pèse  à cet  état. 
On  détermine  au  moyen  d’un  sel  de  bnrite  la  quantité  d’acide  sulfui-ique 
qu’ils  contiennent;  à l’aide  de  ces  données  on  calcule  la  proportion  de 
potasse  et  de  soude  contenue  dans  le  mélange. 

Nous  reproduirons  ici,  d’apres  M.  Frésénius,  les  fonnules  générales 
que  l’on  peut  employer  pour  faire  ce  calcul. 

A représente  le  mélange  de  deux  sulfates;  N est  le  sulfate  de  soude; 
K le  sulfate  de  potasse,  et  S l’acide  sulfurique  contenu  dans  les  sulfates  : 


.S— (A  X 0,4.5916) 

“ 0,10207 

K = A — N. 

Nous  appliquerons  ces  deux  formules  à un  exemple  particulier. 

On  a reconnu  per  expérience  que  le  poids  du  mélange  des  deux  sulfates 
est  de  20  grammes^  et  qu’il  contient  une  quantité  d’acide  sulfurique  dont 
le  poids  est  10,5;  on  trouve  : 

^ 10,5  — (90  X 0,4,5916)  10,5  — 9,1832  1,3168 

~ 0,10207  ” 0,10207  ■“  0,10207 

K — 20—  12,9  — 7,1. 

Le  mélange  «les  deux  sulfates  pesant  20  grammes  est  donc  formé  de 
12,9  de  sulfate  île  soude  et  de  7,1  de  sulfate  de  |x>tasac. 
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Mparatlon  de  I*  karlie  et  de  la  tirontiaoe. 

Ces  deux  bases  se  trouvant  souvent  mélang<k's  dans  leurs  combinaisons 
naturelles,  et  particulièrement  dans  les  carbonates  et  les  sulfates,  il  im- 
porte de  pouvoir  les  séparer  l’iine  de  l’autre  facilement , et  surtout  de 
déterminer  leurs  proportions  respectives. 

On  les  fait  passer  à l'état  de  chlorures , et  l'on  verse  dans  leur  dissolu- 
tion un  excès  d'acide  hydrofluosilicique  (jui  ne  précipite  que  la  barite. 
Les  cristaux  blancs , microscopiques  d'hydrolluosilicate  de  barite , sont 
recueillis  avec  soin  sur  un  fdlre,  et  séchés  vei’s  200".  Ils  servent  a cal- 
culer la  proportion  ihi  barite. 

La  liqueur  qui  surnage  le  précipité  est  évajiorée  à sec  avec  un  léger 
excès  d'acide  sulfurique,  et  diauffée  au  rouge  sombre.  Elle  laisse  pour 
résidu  du  sulfate  de  strontiane  ; ce  sel  ne  retient  que  des  (juantitcs 
extrêmement  faibles  de  sulfate  de  barite. 

La  barite  pourrait  encore  être  si'paréc  de  la  strontiane  par  l’acide  sul- 
furique , en  étendant  la  dissolution  d'une  tri-s  grande  quantité  d'eau  ; 
le  sulfate  de  barite  seul  serait  prikipité.  La  liqueur  concentrée  et  mêlée 
à de  l’alcool  donnerait  en  second  lieu  le  sulfate  de  strontiane;  ce  procédé 
ne  peut  être  employé  que  dans  le  cas  où  la  strontiane  se  trouve  eu  petite 
quantité  dans  le  mélange. 

NéparaUon  ée  la  iNirlte  cl  ic  la  eliaox. 

Ces  deux  bases  sont  transformées  en  chloimres,  et  l’on  ajoute  dans  la 
dissolution  de  l’acide  sulfurique  étendu  de  5U0  à 500  parties  d'eau  ; le 
sulfate  de  barite  se  dépose , tandis  que  le  sulfate  de  chaux  reste  en  disso- 
lution. On  jette  le  sulfate  de  barite  sur  un  tiltre;  on  sature  par  l'mninu- 
niaque  les  eaux  de  lavage , on  les  évapore , et'on  les  ptwipite  par  l’oxa- 
late  d'ammoniaque;  l’oxalate  de  chaux  calciné  avec  de  l’acide  sulfuritptn 
est  transformé  en  sulfaté  de  chaux  dont  le  poids  fait  connaître  la  quantité 
de  chaux  qui  se  trouvait  dans  le  mélange. 

S^pcratloD  de  la  slronilane  ei  de  la  ebauc. 

Ces  deux  oxides  amenés  à l'état  d’azotates  son(  traités  à froid  par  l'al- 
cool absolu. 

L'azotate  de  chaux  seul  se  dissout  On  le  transforme  en  sulfate  dont  ou 
détermine  le  poids. 

Le  résidu  lavé  à l’alcool,  séché  et  calciné,  donne  le  poids  de  la  strontiane. 

Les  dissolutions  alcooliques  sont  ensuite  précipitées  par  l'oxalate  d'am- 
moniaque. 

Séparailon  de  la  bama , da  la  alroniiaac , da  la  eHaa»  al  de  la  masneale. 

Ou  vei-se  dans  la  dissolution  de  ces  différentes  bases  du  chlorhydrate 
d’ammoniaque,  et  l’on  précipite  par  le  carbonate  de  potasse,  la  barite,  la 
strontiane  et  la  chaux  à l’état  de  carbonates. 
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La  magnésie  seule  reste  dans  la  li(|ueur  où  elle  est  retenue  par  la  pni- 
sence  du  chlorhydrate  d'ammoniaque.  C«>ttc  liqueur  réunie  aux  eaux  de 
lavage  des  trois  carbonates,  est  traitée  par  une  dissolution  de  phosphate 
de  soude  ammoniacal.  Le  phosphate  ammoniaco-magnésien  qui  se  préci- 
pite, est  lavé  et  calciné.  I.e  |Kiid$  du  pho.sphate  de  magnésie  qui  reste, 
fait  connaitre  celui  de  la  magnt-sie  même.  Les  trois  carbonates  inso- 
lubles .sont  traiisrurniés  en  chlorures  ; on  sépare  la  baritc  par  l'acide 
hydrolluosilicique.  On  concentre  la  liqueur  liltrée,  et  l’on  piécipite  la 
strontiane  et  la  chaux  à l'état  de  sulfate  au  moyen  de  l'acide  sulfurique 
et  de  l'alcool.  G;s  sulfates  sont  transformés  en  carbonates,  et  changés 
ensuite  en  azotates,  par  l'acide  azotique. 

On  sépare  enfin  l'azotate  de  chaux  de  l’azotate  de  strontiane  par  la 
méthode  décrite  précédemment. 

S^parallon  la  cliaiu  d'aTM  la  macntalc. 

1*  On  verse  dans  la  dissolution  , du  chlorhydrate  d'ammoniaque  et  de 
l'ammoniaque  en  excès;  on  précipite  la  chaux  par  l’oxalate  d'ammo- 
niaque; la  magnésie  est  précipitée,  dans  la  liqueur  filtrée,  par  le  phos- 
phate de  soude  ammoniacal. 

2*  Quand  la  cliaux  et  la  magnésie  sont  unies  à l’acide  phosphorique , 
on  acidulé  la  dissolution  avec  de  l’acide  acétique,  et  l'on  précipite  la  chaux 
a l'état  d’oxalate  de  chaux  ; la  magnésie  qui  reste  entièrement  dans  la 
liqueur  Ultréc  , est  précipitée  par  le  phosphate  de  soude  ammoniacal  à 
l’état  de  phosphate  ammoniaco-maguésieii  basique. 

Séparation  de  la  tna(né»le  d*avee  l'aluinlne. 

On  verse  dans  lu  liqueur  du  bicarbonate  de  potasse  qui  précipite  l'a- 
lumine  combinée  à une  faible  quantité  de  potassa;.  Ce  pnxipité  est  redis- 
sous dans  l’acide  chlorhydrique,  et  la  liqueur  est  traitai  par  le  sulfhy- 
drate  d’ammoniaque  qui  précipite  l'alumine  pure;  quant  à la  magnésie, 
on  la  précipite  des  a;aux  liltri’-es  à l'état  de  phosphate  ammoniaco-ma- 
giiésien  basique,  ou  bien  on  fait  bouillir  la  dissolution  magnc^ieniie  avec 
un  excès  de  carbonate  de  potasse,  et  après  avoir  recueilli  et  lavé  la  ma- 
gnésie blanche  qui  s'est  déposée,  on  la  calcine;  le  résidu  est  de  la  magné- 
sie pure. 

SriwraUon  de  l'alumlue,  de  la  ma(ne>ie  el  de  la  rtaaax. 

On  verse  dans  la  dissolution,  de  l'ammoniaque  caustiiiue,  après'y  avoir 
d’abord  ajouté  du  sel  ammoniac  ; l’alumine  se  précipite,  ün  filtre  rapi- 
dement la  liqueur  pour  qu’il  ne  se  forme  pas  de  carbonate  de  chaux  par 
suite  de  l’absorption  de  l'acide  carbonique  de  l'air  par  l'ammoniaque. 

On  précipite  la  chaux  par  l'oxalate  d’ammoniaque. 

La  liqueur  el  les  eaux  de  lavage  contenant  la  magnésie  sont  évaporées 
à siccité,  et  lu  résidu  est  soumis  à la  calcination,  afin  de  chasser  tous 
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les  sels  amnioniiiciiux  ; on  dissout  le  résidu  dans  l'acide  chlorhydrique , 
et  l’on  précipite  la  magnésie  à l’état  de  carbonate  ou  de  phosphate  am> 
moniaco-magnésien . 

Séparallon  ét  la  alIlM,  Sc  l'alamlnf,  it  la  slnclne,  «t  la  elun  et  Se  l’oiMc  Se  ter. 

La  substance  à analyser  est  attaquée  au  rouge  sombre  dans  un  creuset 
d’argent  par  3 ou  h Ibis  son  poids  de  potasse  à l’alcool  ; le  résidu  est 
traité  par  l’eau  et  par  un  excès  d’acide  chlorhydrique. 

Tous  les  oxides  se  dissolveuL  La  liqueur  est  évaporée  à siccité  dans  une 
capsule  de  porcelaine;  le  résidu  repris  à chaud  par  l’acide  chlorhydrique 
faible,  laisse  la  silice  à l’état  insoluble;  on  détermine  le  poids  de  cet  acide. 

La  liqueur  est  mêlée  à du  sel  ammoniac  et  à de  l’ammoniaque  caus- 
tique qui  précipite  toutes  les  bases,  à l’exception  delà  chaux.  Le  précipité 
est  séparé  de  la  liqueur  et  lavé.  La  liqueur  et  les  eaux  de  lavage  traiu'-cs 
par  l’oxalate  d’ammoniaque  laissent  précipiter  la  chaux  à l’état  d’oxalate. 

Le  précipité  formé  d’alumine,  de  glucine  et  d’oxide  de  fer,  est  mis  en 
ébullition  avec  un  grand  excès  de  potasse  caustique  qui  redissout  l’alu- 
mine et  la  glucine  en  laissant  le  sesqui-oxide  de  fer  hydraté,  qu’on  lave 
et  qu’on  calcine. 

La  dissolution  alcaline  contenant  l’alumine  et  la  glucine  est  sursaturée 
par  l’acide  chlorhydrique  ou  l’acide  azotique , et  raélée  à un  grand  excès 
de  carbonate  d'ammoniaque  qui  dissout  la  glucine.  11  ne  reste  qu'à  laver 
l’alumine , à la  chauffer  au  rouge  et  à la  peser. 

La  liqueur  contenant  la  glucine  laisse  précipiter  cette  base , par  une 
longue  ébullition  ou  par  une  évaporation  à sec. 

Mparadon  dm  oxldm  de  ter,  de  mantanese , de  lise , de  eadmluni,  de  calrre , 
de  plomb,  de  bUmalh,  de  nercore , d'eiaia  el  d’aallmolne. 

Lorsque  plusieurs  sels  métalliques  se  trouvent  mélés  dans  une  même 
liqueur,  le  principe  de  l’analyse  qualitative  consiste  en  général  à subdi- 
viser ces  métaux  en  deux  ou  trois  groupes,  el  à examiner  ensuite  séparé- 
ment les  métaux  qui  constituent  chacun  de  ces  groupes. 

L’emploi  de  l’acide  sulfhydrique  et  du  sulfhydrate  d’ammoniaque 
permet  d’établir  ces  subdivisions. 

Supposons  en  effet  que  l’on  fasse  passer  un  courant  d'acide  sulfhy- 
drique dans  une  dissolution  métallique  complexe;  plusieurs  métaux 
seront  précipités  par  ce  réactif,  et  d’autres  ne  seront  pas  précipités;  il  res- 
tera donc  en  dissolution  des  métaux  non  précipitables  par  l’acide  sul- 
fhydrique qui  constitueront  le  premier  groupe. 

Le  précipité  formé  par  l’acide  sullliydrique,  pourra  être  traité  par  un 
excès  de  sulfliydrate  d’ammoniaque  qui  dissout  plusieurs  sulfures  métal- 
liques. 

On  obtiendra  ainsi  deux  nouveaux  groupes  de  métaux  qui  compren- 
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liront  l'un  les  inétauE  dont  les  sulfun's  sont  insolubles  dans  l«  sulfliy- 
drate  d'aininoiiiaque,  cl  l'autre  les  métaux  dont  les  sulfures  se  dissolvent 
dan.s  un  excès  de  ce  réactif. 

On  aura  donc  divisi'-  les  métaux  en  trois  groupes  : 

1*  Métaux  précipitables  par  l'acide  sullliydriquo  ; 

3*  Métaux  dont  les  sulfures  sont  insolubles  dans  le  sulQiydrate  d'ani- 
inoniaque  ; 

3°  .Métaux  dont  les  sulfures  sont  solubles  dans  le  sulfliydrate  d'ammo- 
niaque. 

Ces  trois  subdivisions  étant  une  fois  établies,  un  oiiérera  la  séparation 
des  métaux  qui  se  trouvent  dans  cbaiiue  groupe  , en  faisant  intervenir 
certains  caractères  tirés  des  propriéU-s  de  chaque  métal  ; ainsi  le  plomb 
sera  précipité  par  l'acide  sulfurique  à l'état  du  sulfate  insoluble;  l'argent 
à l'étal  de  chlorure  d'argent  insoluble,  etc. 

Nous  appliquerons  ces  principes  généraux  ù l'analyse  d'un  mélange 
contenant  les  métaux  suivants  : Fer,  manganèse,  r.inc,  cadmium,  cuivre, 
plomb,  bismuth,  mercure,  étain  et  antimoine. 

Ces  métaux  étant  dissous  dans  l'eau  régale,  on  y fait  passer  un  excès 
d'acide  sulfliydrique  qui  les  précipite,  à l'exception  du  fer,  du  manganèse 
et  du  xinc. 

Lu  liqueur  iiltrée  contenant  les  trois  métaux  qui  ne  sont  pas  précipités 
par  l'acide  sulfliydrique , est  mise  en  ébullition  avec  une  petite  quantité 
d'aside  azotique,  afin  de  suroxider  le  sel  de  fer  qui  avait  été  ramené  au  mi- 
nimum par  l'acide  sulfliydrique  ; ou  traite  alors  cette  liqueur  à froid  par 
un  excès  de  carbonate  de  barite  qui  précipite  le  sesqui-oxide  du  for;  pour 
st'>parer  cet  oxide  de  l'excès  de  carbonate  de  barite , on  lave  le  précipité 
avec  soin,  et  on  le  reprend  par  de  l'acide  sulfurique  qui  forme  du  sulfate 
de  barite  insoluble  et  du  sulfate  de  jieroxidede  fer  soluble. 

lai  dissolution  du  sel  de  fer  est  alors  traitée  par  do  l'ammoniaque  qui 
précipite  le  peroxido  de  fer. 

En  traitant  la  liqueur  acide  par  du  carbonate  de  barite,  il  s'est  formé 
une  certaine  quantité  do  sel  de  barite  soluble  ; on  peut  se  débarrasser 
de  la  barite  en  ajoutant  dans  la  dissolution  de  l'acide  sulfurique. 

On  sépare  le  zinc  du  manganèse  par  les  deux  méthodes  suivantes  ; 

1*  On  verso  dans  la  liqueur  un  excès  de  potasse  qui  précipite  le  manga- 
nèse à l'état  d'hydrate  de  protoxidede  manganèse,  et  qui  dissout  l'oxide  de 
zinc.  L'oxide  de  manganèse,  lavé  et  calciné  à l'air,  est  (lesé  à l'état  d'oxide 
rouge  Mii^)*  ; quant  à l'oxide  de  zinc,  on  sature  d'aboixl  la  liqueur  alca- 
line par  un  excès  d'acide  chlorhydrique , et  on  le  précipite  par  du  carbo- 
nate do  potasse  ; le  carbonate  de  zinc  lavé  et  calciné  donne  de  l'oxide  de 
zinc. 

2"  Pour  .séparer  le  zinc  du  manganèse,  on  peut  ajouter  à la  liqueur  qui 
contient  les  deux  sels,  un  excès  d'acétate  de  soude,  et  faire  passer  dans 
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la  (lissolutiun  un  courant  d’acide  sulfhydrique  ; le  zinc  est  seul  pi'écipité, 
tandis  que  le  manganèse  reste  en  dissolution  ; ces  deux  métiiux  étant  une 
fois  séparés  l'un  de  l’autre,  on  les  dose  par  les  méthodes  ordinaires. 

Après  avoir  ainsi  reconnu  et  dosé  le  fer,  le  manganèse,  elle  zinc,  on 
pi'ocètle  à lu  séparation  des  métaux  qui  ont  été  précipités  par  l'acide  sul- 
Ihvdi'ique. 

Le  mélange  des  divers  sulfures  métalliques  est  rois  en  digestion  avec 
un  excès  de  sulfhydrate  d'ammoniaque  qui  dissout  les  sulfures  d’anti» 
moine  et  d'étain. 

Gis  deux  sulfures  sont  précipités  par  un  acide,  redissous  dans  l’eau 
régale;  l'étain  et  l'antimoine  sont  ensuite  séparés  l'un  de  l’autre  par  une 
inétliudc  qui  a été  donnée  en  traitant  de  rantimoine. 

Il  ne  reste  plus  qu'à  opérer  la  séparation  des  sulfures  insolubles  dans 
le  sulfhydrate  d’ammoniaque,  c’est-à-dire  des  sulfures  de  cadmium , île 
cuivre,  de  plomb,  de  bismuth  et  do  mercure. 

Ce  mélange,  cbaulTé  à une  température  rouge , laisse  dégager  tout  le 
sulfure  de  mercure. 

Le  résidu  de  la  calcination  traité  par  de  l’acide  azotique  donne  des 
sulfates  de  cadmium,  de  cuivre  et  de  bismuth,  qui  sont  solubles,  et  du 
sulfate  de  plomb  insoluble  que  l’on  sépare  par  filtration. 

L’n  excès  d'ammoniaque  ajouté  dans  la  liqueur  précipite  l’oxide  de 
bismuth. 

Pour  séparer  le  cuivre  du  cadmium,  on  sursature  la  liqueur  par  une 
grande  quantité  d’ammoniaque  caustique,  on  1a  porte  à l’ébullition , et 
on  y verse  du  sulfure  de  sodium  jusqu’au  moment  où  la  dissolution  cesse 
d’élre  colorée.  Le  cuivre  se  précipite  le  premier  à l’état  d’oxisulfure  noir, 
que  l’on  peut  séparer  par  le  filtre  ; en  continuant  à ajouter  du  sulfure  de 
sodium , le  cadmium  se  dépose  à l’état  de  sulfure  jaune. 

ANALYSE  DES  GAZ. 

GÉNÉRALITiS  SLR  LES  GAZ. 

Le  nombre  des  fluides  électriques,  comparé  à celui  des  solides  et  des 
liquides , est  extrêmement  faible  ; car  dans  l’état  actuel  de  la  chimie  ce 
nombre  ne  s'élève  pas  à èO. 

Parmi  ces  gaz , il  n’y  en  a que  7 qui  existent  dans  la  nature.  Ce  sont 
les  gaz  oxigène,  azote,  acide  carbonique,  gaz  des  marais , gaz  oléflant , 
ammoniac , acide  sulfureux  ; les  autres  se  produisent  par  des  réactions 
chimiques. 

Les  gaz  obtenus  à l’état  de  puraté  se  distinguent  très  facilement  les  uns 
des  autres.  Il  suffit  ordinairement  de  consulter  leurs  propriétés  phy- 
siques, leur  action  sur  l’air  ou  sur  l’eau  et  sur  les  dissolutions  alcalines, 
pour  les  caractériser. 
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IjOS  gaz  colorés  sont  ou  petit  nombre.  Ce  sont  le  chlore,  l’acide  hy- 
pochlorique , l’acide  cliloreux  et  l’acide  liyj)ochloreux. 

La  plupart  des  gaz  ont  une  oilciir  plus  ou  moins  forte  et  caractéris- 
tique. Les  seuls  gaz  iixHlores  sont  l'oxigéne,  l'azote,  l'hydrogène,  l’oxide 
de  carbone,  l’acide  carbonique,  le  protoxide  d’azote  et  les  carbures  d’hy- 
drogène. 

Plusieurs  gaz  prmiuisent,  à l’air,  des  vapeurs  blanches  dues  à leur  ac- 
tion sur  la  vapeur  aejucuse  contenue  dans  l’atmosphère.  Ces  gaz  sont  les 
acides  chlorhydrique,  bromhydrique,  iodhydrique,  fluorure  de  bore,  fluo- 
rure de  silicium,  chlorure  de  l)ore. 

Le  seul  gaz  alcalin  connu  est  l’ammoniaque. 

Les  li({uides  dans  lesquels  on  recueille  les  gaz  sont  surtout  le  mercure 
et  l’eau  ; dans  des  cas  très  rares  on  se  sert  d’eau  salée  ou  d’huile. 

Le  mercure  ne  dissout  aucun  gaz,  mais  il  agit  chimiquement  sur  plu- 
sieurs fluides  électriques  ; il  les  absorbe  tantôt  complètement,  tantôt  en 
partie  en  les  décomposant  ; tels  sont  les  acides  chloreux  et  hypochlo- 
reux, l’acide  iodhydrique. 

Il  existe  un  très  grand  nombre  de  gaz  qui  sont  solubles  ou  décompo- 
sables  |iar  l’eau. 


Le  cyanogène  se  décompose  dans  l’eau,  mais  avec  lenteur  et  à la  lu- 
mière seulement. 

Gas  qal  Mot  trop  «oloPlet  pour  pouvoir  être  reeuclllU  Hir 

Ce  groupe  comprend  les  acides  chlorhydrique , bromhydrique , iodhy- 
drique, sulfureux,  hypochloreux,  le  gaz  ammoniac,  le  monohydrate  de 
méthylène. 

Lorsqu’un  gaz  attaque  le  mercure,  et  qu’il  est  soluble  dans  l’eau,  ou 
le  recueille  dans  des  flacons  bien  desséchés  et  remplis  d’air.  C’est  ainsi 
que  l’on  prépare  le  chlore  et  les  acides  hypochloreux  et  iodhydrique 
gazeux. 


Pour  analyser  facilement  les  mélanges  gazeux,  M.  Thénard  a proposé 
d’examiner,  d'une  manière  générale,  l’action  que  la  potasse  et  l’air  exer- 
cent sur  eux.  Il  a pu  aussi  diviser  les  gaz  en  une  série  de  groupes  dont 
l’étude  devient  très  simple. 

On  reconnaît  .si  un  gaz  est  soluble  dans  une  dissolution  de  potasse. 


Vax  da«anipo>a>  par  l'eaa. 


1’  Acide  cliloroxicarbonique. 

2*  Chlorure  de  bore 

3’  Fluorure  de  bore 

A*  Fluorure  de  silicium. . . . 


aco  -f  110  — lia  -b  CO* 

BÜ®  -i-  6110  — 611C1  -f-  BO* 

BF1«  -t-  6110  -=  611F1  -i-  BO» 


3 SiFl>)  -f  3H0  = SiO’  + (SlFl*)»,  (11FI)>, 
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* en  introduisant  dans  un  tube  quelques  centimètres  cubes  de  ce  gaz,  et 
en  y faisant  passer  une  petite  quantité  de  liqueur  alcaline.  On  agite  le 
tube,  et  l’on  reconnaît  si  le  gaz  s'est  dissous , ou  s’il  n’a  pas  sensiblement 
diminué  de  volume. 

Pour  constater  l'inflammabilité  d’un  gaz,  il  suffit  d’approcher  une  al- 
lumette enflammée  de  l’orifice  d’un  tube  ou  d’une  éprouvette  contenant 
une  petite  quantité  du  gaz  que  l’on  examine. 

Les  gaz  solubles  dans  une  lessive  de  potasse  constituent  un  premier 
groupe. 

Les  gaz  insolubles  dans  la  potasse  en  forment  un  second,  et  chacun  de 
ces  groupes  comprend  : 1"  des  gaz  inflammables;  2“  des  gaz  non  inflam- 
mables. 

On  peut  donc  partager  les  gaz  en  quatre  classes. 


Gai  absorbables  par  uit«  dissolution  de  potasse  et  non  inflammables. 


Acide  chlorhydrique. 

— bromhydrique. 

— iodliydrique. 

— carbonique. 

— suifureux. 

— ciiloroxicarboniquc. 

— hypochloreux. 

— chlorrux. 


Acide  hypncliloriqiic. 
Chlore. 

Ammoniaque. 

Qilorure  de  cyanogène. 
Kluorure  de  silicium. 
Fluorure  de  bore. 
Chlorure  de  bore. 


Gai  absorbables  et  inflammables. 

Adde  snlfhydrique.  i Cyanogène. 

— Sèlénbydrique.  I Monohydrate  de  molybdène. 

— tellnrbydrique.  | 


Gai  non  absorbables  par  «ne  dissolution  de  potasse  et  non  inflammables. 

Oxigène.  I Protoxide  d'azote. 

Azote.  I Deutoxide  d'azote. 


Gai  non  absorbables  et  inflammables. 


Hydrogène. 

Hydrogène  phosphorè. 
Hydrogène  arsénié. 

Oxide  de  carbone. 
Hydrogène  proto-carboné. 


Hydrogène  bicarboné. 
Bicarbure  d'hydrogène. 
Méthylène. 

Flnorbydrate  de  méthylène. 
Chlorhydrate  de  méthylène. 


Lorsqu’on  se  propose  de  reconnaître  un  gaz,  il  faut  doue  rechercher 
d'abord  à quel  groupe  il  appartient,  et  consulter  ensuite  les  caractères  des 
gaz  qui  composent  ce  groupe. 

Nous  rappellerons  ici  en  quelques  mots  les  propriétés  caractéristiques 
des  principaux  gaz. 
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• wf*-  mJîh  no  * 

rniCMliiRK  DIVISION.  ^ f ,J., 

Cai  par  la  poiasar  et  noo  InDammablea. 

1*  Acide  chlorhydrique.  •—  Fumant,  li'ès  acide,  U'és  soluble;  «a  disso- 
lution fornieavec  l'azulatc  d'argent  un  précipité  blanc,  caillebotté,  de- 
venant violet  à la  lumière,  soluble  dans  ranmioniaque  et  les  liyposulfites. 
lai  cbloi'e  est  sans  action  sur  l'acide  chlorhydri(|ue. 

2"  Acide  bromhydrique.  — Fumant,  très  acide,  très  soluble,  décomposé 
par  le  chlore  avec  dégagement  de  vapeurs  do  brome  d'un  jaune  orangé. 

3"  Acide  iudhydrique.  — F'umant,  très  soluble,  très  acide,  décomposé 
lentement  par  le  mercure  qui  absorbe  l'iode  et  dégage  l'hydrogène  ; 
formanl  avec  les  sels  d'argent  un  précipité  à peine  soluble  dans  raiuroo- 
liiaque;  détruit  subitement  |)ar  le  chlore  qui  eu  dégage  des  vapeurs  vio- 
lettes d'iode  ; se  colorant  en  brun  au  contact  de  l'air  humide. 

U’  Fluorure  de  silicium.  — F’umant,  acide,  donne  avec  l'eau  qui  l’ab- 
sorbe , un  dépôt  de  silice  gélatineuse  et  une  dissolution  d'acide  liydro* 
fluosilicique. 

5*  Fluorure  de  bore.  — C'est  le  plus  fumant  de  tous  les  gaz;  il  est  ab- 
sorbé par  l'eau  en  quantité  très  considérable;  il  noircit  et  carbonise  le 
papier. 

6’  Acide  carbonique.  — Inodore,  ne  fume  pas  h l’air,  l’eau  en  dissout 
à peu  près  son  volume,  et  rougit  faiblement  le  tournesol.  Il  forme  avec 
l’eau  de  cliauz  un  précipité  blanc,  insoluble  dans  l’eau,  soluble  dans  un 
excès  d’acide  carbonique. 

7°  Acide  sulfureux.  ^ Odeur  piquante,  caractéristique.  Sa  dissolution 
exposée  à l’air,  ou  inélée  à de  l’acide  azotique,  forme  avec  les  sulfates  solu- 
bles un  précipité  blanc  de  sulfate  de  barite.  L’acide  sulfureux  est  absorbé 
par  le  borax,  par  le  bi-oxide  de  manganèse,  et  surtout  par  l'acide  plombi- 
que  avec  lequel  il  forme  du  sulfate  de  plomb.  La  solution  aqueuse  d’acide 
sulfureux , mêlée  à de  l’acide  chlorhydrique , produit  avec  le  zinc  de 
l’hydrogène  et  de  l'acide  sulfliydrique  ; la  liqueur  précipite  alors  en  noir 
les  sels  de  plomb. 

8°  Chlorure  de  bore.  — Fumant  à l’air,  acide,  absorbé  on  forte 
proportion  |)ar  l’eau.  La  dissolution  contient  un  mélange  d'acide  chlorhy- 
drique et  d'acide  Imrique;  elle  pnicipite  l&s  sels  d’argent  : lorsqu’après 
avoir  évaporé  cette  dissolution  à siccité,  on  traite  le  résidu  par  l’alcool, 
ce  liquide  acquiert  la  propriété  de  brûler  avec  mie  flamme  verte. 

0’  Acide  cldoroxicarbonique.  — Odeur  piquante,  particulière;  décom- 
posé par  l'eau  eu  acide  chlorhydrique  et  en  acide  carbonique. 

t0'>  Acide  hypochloreux.  — Couleur  jaune  orangée  peu  intense.  Odeur 
vive  particulière  qui  rappelle  celle  du  chlore.  Absorbé  en  grande  (juantité 
par  l’eau  ; cette  dissolution  dégage  du  chlore  avec  une  vivo  effenes- 
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cence  quand  on  la  traite  par  l'ucido  clilorhyilru|ue:  C.IO  4-  HCl  HU 
+ 2CI.  Ce  gaz  est  détonant. 

Il*  Acide  c/ilorcux.  — Jaune  verdâtre  , moins  soluble  dans  l'eau  et 
beaucoup  plus  stable  que  l'acide  hypochloroux.  L'ne  dissolution  aqueuse, 
saturt«  d’acide  chloreux,  est  d'un  jaune  d'or;  elle  contient  5 a 6 fois  son 
volume  de  ce  gaz,  et  elle  n'attaque  ni  l’or,  ni  l’antimoine. 

L’acide  cbloieux  détonne  quand  on  le  cbauffe , et  donne  du  chlore  et 
del’oxigène  dans*le  rapport  de  2 à S en  voliiine. 

12"  Acide  hy/)ocliloriijue.  — Jaune  foncé,  légèrement  verdâtre , d’une 
odeur  de  chlore  et  de  caramel  : l'eau  en  dissout  environ  8 fois  son  vo- 
lume; ce  gaz  détonne  violemment  par  une  légère  chaleur. 

IS®  Chlore.  — Jaune  verdâtre;  odeur  caractéristaïue.  L’eau  en  prend 
environ  3 fois  son  volume  à -i-  8".  Le  chloiv  se  distingue  surtout  des 
trois  gaz  précédents,  parce  qu’il  no  détonne  pas,  et  que  même,  après  avoir 
été  chauiïé,  il  est  entièrement  absorbé  par  les  alcalis  ; il  détruit  les  cou- 
leurs végétales,  s'unit  à l'arsenic  et  à runtimoine  avec  incandescence;  il 
se  combine  à volumes  égaux  avec  l’hydrogène. 

lâ‘  Ammoniaque.  — Odeur  caractéristique,  très  piquante.  C’est  le  seul 
gaz  alcalin  oonnu  ; il  répand  d’épaisses  fumées  par  le  contact  de  l’acida 
chlorhydrique  légèrement  étendu  d'eau.  11  est  absorbé  en  quantité  con- 
sidérable par  l’eau. 

15*  Chlorure  de  cijmwgène.  — Odeur  piquante  ; neutre  aux  réactifs;  di4 
oomposé  par  la  potasse  avec  laquelle  il  forme  du  chlorure  de  potassium  et 
du  cyanate  de  potasse;  ce  dernier  sel , sous  l’intluence  d’un  excès  d’al- 
cali , produit  un  dégagement  d’ammoniaque. 

DEUXIÈ.ME  DIVISION. 

Ou  skiorkssm  par  la  p«u»sc  et  InDamioahln 

1*  Acide  sulfhydrique.  — Odeur  fétide,  caractéristique;  il  brûle  avec 
une  flamme  bleue,  en  produisant,  en  général,  un  dépét  do  soufre. 
L’eau  en  dissout  3 fois  son  volume.  Il  noircit  l’argent,  pnkipite  en  noir 
les  sels  de  plomb  et  de  cuivre  ; il  est  décomposé  par  le  chlore  qui  pro- 
duit un  dé[)ôt  de  soufre. 

2*  Acide  sélênhydriqnt.  — Odeur  fétide;  le  chlore  en  sépare  une  pou- 
dre d’un  rouge  cinabre.  L’air  humide  le  décompose  ; il  se  produit  de  l’eau 
et  undépAtde  sélénium.  Il  forme  avec  les  sels  de  zinc  un  précipité  cou- 
leur de  chair. 

S*  Acide  tellurhydrique.  — Il  produit  un  dépôt  de  tellure  sous  la  forme 
d’une  poussière  brune  d’un  aspect  métallique , lorsqu'on  le  mêle  avec 
de  l’air  humide,  ou  qu'on  le  traite  par  le  chlore. 

Il*  Cyanoÿènc.  — Odeur  vive,  particulière,  qui  affecte  les  yeux  ; brûle 
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avec  une  flamme  pourpre,  cl  précipite , après  celte  combustion,  l'eau  de 
diaux. 

5'  Monohydrate  de  méthylène.  — Odeur  éthérée , agivable,  neutre  aux 
réactifs  colorés  ; soluble  dans  l'alcool  et  l'esprit  de  bois  ; précipite  l'eau 
de  cliaux  après  la  combustion. 


1*  Oxigène.  — Presjue  insoluble  dans  l'eau,  sans  otleur,  rallume  une 
allumette  présentant  encore  un  |K>int  rouge,  s'unit  sous  l'influence  d'une 
étincelle  électrlipie  ou  du  platine  divisé  au  double  de  son  volume  d'hy- 
drogène, rend  le  bi-oxide  d'azotî  rutilant , en  le  transformant  en  acide 
hypo-azotique. 

2'  Azote.  — Incolore,  iniMiore,  éteint  les  corps  en  combustion.  Comme 
il  n'y  a que  h gaz  non  al>sorbablcs  ]>ar  la  potasse  et  non  inflammables,  et 
que  l'aiole  e,st  compris  au  nombre  di*  ces  h gaz,  on  ne  peut  le  confondre 
qu'avec  l'oxigène,  le  protoxidc  et  le  bi-oxide  d'azote;  la  distinction 
est  facile  à établir,  puis(|ue  les  deux  premiers  activent  la  combustion, 
tandis  que  l'azntc  rem|>«^lie,  et  que  le  bi-oxide  d'azote  devient  rutilant 
au  contact  de  l'air. 

3-  Protoxide  d'azote.  — ilallume  les  corps  en  combustion  comme  l'oxi- 
gène,  mais  avec  moins  de  vivacité,  soluble  dans  le  double  environ  de  son 
volume  d'eau;  d(K»mposé  au  rouge,  dans  une  cloche  courbe,  par  des 
corps  avides  d'oxigène  , comme  le  sulfuix?  de  barium , en  laissant  un  ré- 
sidu d'azote  dont  le  volume  est  égal  à celui  qu'occupait  le  gaz  avant  sa 
décomposition. 

ft*  Deutoxide  d'azote. — Il  devient  jaune-orangé  au  contact  de  l'oxigène  ; 
il  est  absorbé  par  les  sels  de  protoxidc  de  fer,  et  leur  donne  une  couleur 
brune;  il  est  décompos<*  comme  le  protoxide  d'azztte,  par  les  corps  avi- 
des d’oxigène,  et  laisse  un  résidu  d'azote  égal  à la  moitié  de  son  propre 
volume. 


ï"  Hydrogène.  — Inoilore  lorsqu’il  est  pur,  mais  ordinairement 
mêlé  à des  substances  étrangères  qui  lui  communiquent  une  odeur  al- 
liacée; presque  insoluble  dans  l’eau,  produisant  en  brûlant  une  flamme 
peu  éclairante  ; s'unit  avec  la  moitié  de  son  volume  d’oxigène,  sous  l'in- 
fluence de  la  mousse  de  platine. 

2'  Hydrogène  phosphore.  — Odeur  fortement  alliacée.  La  flamme  est 
très  vive  et  très  éclairante  et  produit  en  brûlant  des  fumées  épaisses 
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d’acide  pliospliorique  ; il  brûle  aussi  par  le  contact  du  chlore  ; forme  un 
précipité  brun  avec  les  sels  de  cuivre  et  d’argent , et  se  trouve  absorbé 
en  quantité  considéi-able. 

3‘  Hydrogène  arténié.  — Odeur  nauséalwnde , flamme  alliacée,  d’un 
jaune  livide  accompagnée  d’un  dépût  ai-senical  d’un  brun  mari'oii.  L’air 
humide  et  l’eau  de  chloi'e  en  séparent  rars*?nic. 

k'  Oxide  de  carbone.  — Il  brûle  avec  une  flamme  bleue,  en  se  trans- 
formant en  acide  carbonique  qui  précipite  l’eau  de  chaux. 

5*  Hydrogène  proto-carboné.  — Gaz  des  marais.  11  brûle  avec  une 
flamme  bleuâtre  beaucoup  moins  éclairante  que  celle  de  l’hydrogène  bi- 
carboné  ; il  est  presque  insoluble  dans  l’acide  sulfurique  concentré.  Il 
exige,  pour  se  transformer  en  acide  carbonique  et  en  eau,  2 fois  son 
volume  d’oxigène  et  donne  son  propre  volume  d’acide  carboniqua 

6’  Hydrogène  bi-carboné.  — Il  brûle  avec  une  flamme  blanche  très 
éclairante;  forme  avec  le  chlore  un  liquide  huileux  (liqueur  des  Hol- 
landais); il  est  très  soluble  dans  l’acide  sulfurique  monohydraté;  il  exige, 
pour  brûler,  trois  fois  son  volume  d’oxigène , et  donne  deux  fois  son 
volume  d’acide  carbonique. 

7*  Bt-carbure  d'hydrogène.  — Insoluble  dans  l’eau,  très  soluble  dans 
l’acide  sulfurique , soluble  dans  l’alcool  et  les  huiles  grasses;  sa  flamme 
est  très  éclairante  : il  exige,  pour  brûler,  six  volumes  d’oxigène,  et 
produit  quatre  volumes  d’acide  carbonique. 

8"  Méthylène.  — Ce  gaz  est  à peine  connu.  Il  absorbe,  pour  brûler, 
une  fois  et  demie  son  volume  d’oxigène,  et  produit  son  propre  volume 
d’acide  carbonique. 

GA7,  QUI  SE  DÉCOMPOSENT  MUTUELLEMENT. 

Il  existe  un  grand  nombi-e  de  gaz  qui  se  décomposent  mutuellement, 
et  ne  peuvent  pas  par  consécpient  exister  simultanément  dans  les  mélanges 
gazeux.  Certains  gaz  réagissent  les  uns  sur  les  autres  en  l’absence  de  la 
lumière  et  de  l’humidité;  mais  dans  un  grand  nombre  de  cas  l’interven- 
tion de  la  lumière  et  de  l’eau  est  nécessaii-e  pour  amener  une  décompo- 
sition. 

Les  gaz  qui  contiennent  un  ou  plusieurs  éléments  combustibles,  c’est- 
à-dii'e  du  carbone,  de  l’hydrogène,  du  phosphore,  du  soufre,  etc.,  ne 
j>euvent  exister  en  présence  de  l’oxigène  à une  température  élevée , ou 
sous  l’influence  d’une  étincelle  électrique.  Leur  analyse  est  fondée  sur 
cette  décoin|)osition  même.  L’acide  cai'bonique  seul  fait  exception,  parce 
qu’il  représente  le  dernier  terme  de  l’oxidation  du  carbone.  Ce  que  nous 
allons  dire  se  l'apportera  aux  gaz  considérés  à la  tcmpéi'ature  oi'dinaire  : 

1°  L’oxigène  sec  ou  humide  ne  peut  exister  avec  le  bi-oxide  d’azote; 

2“  L’oxigène  humide  décompose  les  hydrogènes  phosphore  et  arsénié, 
ainsi  (|ue  les  acides  sulfliydriquc , lellurhydri(|uc  et  st'lénhydriquc,  les 
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aciütis  bromliydrique , iodliydriquu,  et  im'me  à la  lougue  l'acide  cliloN 
hydrique;  l’acide  sulfureux  est  changé  par  l’oxigène  humide  en  acide 
sulfuri(iue  ; 

3*  Le  chlore  sec  ne  peut  exisler,  à la  lumière  même  diffuse  | avec  l'hy- 
drogène. Il  décompose  dans  l'obscurité  le  gaz  oléliaut,  et  sous  l'influence 
de  la  lumière,  le  gaz  des  marais,  le  bicarbure  d'hydrogène,  le  méthylène, 
les  hydrogènes  phosphuré  et  arsénié.  Il  détruit  instantanément  les  acides 
sulfiinuix.  brnmhydri(|ue  , iodhydrique,  sulfbydrique , sélénliydrique , 
teilurhydrique,  le  bi-oxide  d'azote,  l'imunoniaque  et  le  cyanogène;  il 
s’unit  a l'oxide  de  carbone; 

è*  Les  acides  hypochloreux,  chloreux  et  hypochlorique  produisent  en 
général  les  mêmes  décompositions  que  le  chloi-e  ; 

5*  L'acide  sulfureux  ne  |ieut  exister  avec  l'hydrogène  phosphore  ou 
l'hydrogène  arsénié , avec  les  acides  sullliydri(|ue , sélénhydrique  et  tei- 
lurhydrique; 

6*  Le  cyanogène  ne  peut  exister  avec  l'ammouiaque  et  avec  les  acides 
sulfliydrique,  tellurhydra|ueet  sélénhydrique, 

7°  L’hydrogène  phosphoré  s'unit  directement  aux  acides  iodhydrique 
et  bromhydri(|ue  ; 

8°  L'acide  chlorhydrique  détruit  les  acides  hypochloreux , chloreux  et 
hyiH>chlorique  ; 

9''  l.a^  gaz  acides  ne  lamvcnt exister  avec  le  gaz  ammoniac. 

EXEUl'LüS  d’aKALYSES  DB  QUELQUES  uéLANUBS  GAZEUX. 
MSIaosp  a’oilsPiir,  d'bjdrosPna,  d'uoip  , d’acidp carbonldof  fl  de  sax  olfBanl. 

1*  On  absorbe  l'oxigèneen  introduisant  dan.s  le  mélange  un  béton  de 
phosphore,  ou  bien  une  lame  de  cuivre  humectéx}  d’acide  sulfurique;  la 
diminution  de  volume  fuit  connaître  la  quantité  d'oxigène  quLse  trouvait 
dans  le  mélange. 

2’  L'acide  carl)onique  est  absorbé  au  moyen  d’un  fragment  de  potasse 
légèrement  humecté,  que  l’on  attache  à un  lil  métallique  et  que  l'on  peut 
retirer  à volonté. 

3'  Il  ne  reste  plus  à doser  que  l'hydrogène,  le  gaz  olétiant  et  l'azote. 
On  mesure  un  certain  volume  de  ce  mélange , on  le  mêle  à un  volume 
connu  d’oxigène  ; on  l'introduit  dans  un  cudiomètre,  et  l'on  y fait  passer 
une  étincelle  électrique. 

L’hydrogène  passe  à l’état  d’eau , et  l'hydrogèuo  bicarboné  forme,  en 
brûlant,  de  l’eau  et  de  l’acide  carbonique  ; ces  combustions  sont  repré- 
sentées par  les  formules  suivantes  : 

Il  -1-  O — 110 

CH  -f  01  - CÔ»  -f  HO. 


I >ul 


3 «ul. 


a vul. 
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On  détermine  au  moyen  de  la  potasse  la  quantité  d’acide  carbonique 
qui  s’est  formé;  on  voit  d’après  la  formule  précédente  que  deux  volumes 
d’acide  carbonique  correspondent  à un  volume  d’hydrogène  bicarboné. 
Ces  données  permettent  de  calculer  facilement  la  quantité  d’hydrogène 
et  d’hydrogène  carboné  qui  se  trouve  dans  le  mélange  gazeux. 

Supposons  en  effet  qu’apri's  avoir  introduit  200  volumes  d’oxigène  dans 
le  mélange  gazeux  formé  d'hydrogène , d’hydrogène  earboiié  et  d’azote , 
occupant  90  volumes,  on  y fasse  passer  une  étincelle  électrique,  et  que  l’on 
observe  une  absorption  de  90  volumes  ; le  résidu,  qui  est  de  200,  éprouve 
tous  l’influence  de  la  potasse  une  diminution  de  volume  de  52  volumes. 

Ces  52  vol.  d’acide  carbonique  correspondent  à 26  vol.  de  gaz  oléfumt. 
L’hydrogène  contenu  dans  un  volume  de  gaz  oléfiant  exige  un  volume 
d’oxigène  pour  former  de  l’eau  ; par  conséquent  les  26  vol.  de  gaz  oléfiant 
ont  dû  prendre  en  outre  26  vol.  d’oxigène  pour  produire  de  l’eau. 

Si  l’on  retranche  26  du  nombre  90  qui  représente  l’absorption,  le  resta 
65  indique  la  quantité  de  gaz  qui  a disparu  par  la  combinaison  de  l’uxi- 
gène  avec  l’hydrogène  contenu  dans  le  mélange  gazeux;  des  deux  tiers 
de  cette  absorption  52,66  représentent  le  volume  de  l'hydrogène. 

Ainsi  les  90  vol.  de  mélange  contenaient  26  vol.  de  gaz  oléfiant,  et 
52,66  d’hydrogène  libre,  la  différence,  c’est-à-dire  21,35,  indique  le  vo- 
lume de  l’azote;  le  volume  de  l’azote  pourrait  du  reste  ôti-e  apprécié 
directement  en  absorbant,  au  moyen  du  phosphore,  l’excès  d’oxigène  qui 
se  trouve  dans  l’eudiomètre  après  la  combustion. 

AoaljrKK’an  nXIanse  tf'aelde  carbontqac,  K'oilde  de  earboae,  d’di«le  tt  d’osisene. 

1°  On  détermine  la  quantité  d’acide  carbonique  contenu  dans  ce  mé- 
lange au  moyen  de  la  potasse. 

2°  On  absorbe  l’oxigène , soit  avec  un  bâton  de  phosphore , soit  avec 
une  lame  de  cuivre  mouillée  d’acide  sulfurique  faible,  ou  par  une  disso- 
lution ammoniacale  de  protochlorure  de  cuivre. 

3'  Le  résidu,  formé  d’azote  et  d’oxide  de  carbone,  est  mélé  à un  excès 
d’oxigène  et  soumis  à l’étincelle  éleclrû|ue;  l’oxide  de  carbone  donne  en 
brûlant  uu  volume  d’acide  carbonique  égal  à son  propre  volume. 

CO  -P  O =,  CO». 
t vol.  2 vol. 

En  appréciant  donc  au  moyen  de  la  potasse  la  quantité  d’acide  carbo- 
nique qui  s’est  produite  par  la  combustion,  on  peut  déterminer  le  volume 
d’oxide  de  carbone. 

1*  Quant  à l’azote,  on  apprécie  son  volume  soit  par  différence,  soit  di- 
rectement en  absorbant  l’excès  d’oxigène  contenu  dans  le  résidu  après  la 
détonation,  comme  dans  l’exemple  précédent. 
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Analyu  d'on  oitUnAr  d’acidr  talfnrrax  ec  d’acidc  rarboaldae. 

Pour  sqiarer  l'acidc  sulfureux  de  l'acide  carbonique,  qui  sont  deux 
gaz  egalement  absorbables  par  la  potasse , on  peut  avoir  recours  aux 
méthodes  suivantes  : 

1*  On  introduit  dans  le  mélange  gazeux,  comme  l’a  proposé  M.  Gay- 
Lussac , du  (Yeroxidc  de  manganèse  qui  absorbe  l'acide  sulfureux  seule- 
ment en  formant  un  mélange  de  sulfate  et  d'hyposulfate  de  manganèse  : 
3Sü’  + 2MnO’:-.  MnO.SO^  + MnO.SKP. 

Cette  séparation  se  fait  ordinairement  en  introduisant  dans  le  gaz  une 
baguette  de  verre  que  l’on  enduit  d'abord  d'empois,  et  que  l’on  roule 
ensuite  dans  du  peroxide  de  manganèse  réduit  en  poudre. 

2*  Un  mélange  d’acide  plombique  (oxide  puce)  et  de  borax  peut  aussi 
servir  à séparer  l'acide  carlK>nique  de  l'acide  sulfureux  ; le  borax  et 
l'acide  plombique  portent  uniquement  leur  action  sur  l'acide  sulfureux , 
qui  est  absorbé,  et  transformé  en  sulfate  de  plomb. 

3'  M.  Persoz  a démontré  que  l'on  pouvait  stiparer  encore  l'acide  sulfu- 
reux de  l’acide  carboni(|ue,  en  introduisant  dans  le  mélange  de  l'empois 
saupoudni  d'iodatede  potasse  ou  d’iodatede  soude;  l'acide  sulfureux  est 
seul  absorbé. 

Analyse  tf’nn  m^lanfe  d'oxtde  de  carbone,  d*aeMe  earbonldne,  d’acide  snltareu, 
d’aaoie  » d'o&lfeoc  el  d’hydronene  blearboné. 

1°  On  absorbe  d'abord  l'acide  sulfureux  au  moyen  du  borax  et  de 
l'acide  plombique. 

2°  Le  volume  de  l'acidc  carbonique  est  déterminé  au  moyen  de  la  po- 
tasse. 

3’  L’oxigëne  ostabsorl)é  par  le  phosphore,  ou  par  le  protochlorure  de 
cuivre  ammoniacal. 

U’  On  détermine  la  pro(K)rtion  d’oxide  de  carbone  en  absorbant  ce  gaz 
au  rouge  sombre  par  le  |K)ta$sium. 

5*  Pour  apprécier  le  volume  d’hydrogène  bicarboné,  on  mêle  le  résidu 
gazeux  avec  un  excès  d'oxigène  ; on  excite  dans  le  mélange  une  étincelle 
électrique , et  l’on  apprécie , au  moyen  de  la  potasse,  la  ((uantité  d'acide 
carbonique  qui  s’est  formé  ; un  volume  d’acide  carbonique  représente , 
comme  on  l'a  déjà  dit , un  égal  volume  de  gaz  olél'iant. 

Uuant  à l’azote,  on  détermine  son  volume,  comme  dans  les  exemples 
précéxlents,  en  mesurant  le  résidu . après  avoir  absorbé  l’excès  d'oxigène 
pur  le  phosphore  ou  par  le  proUKjhlorure  de  cuivie  ammoniacal. 

On  pourrait , dans  cette  analyse,  séparer  le  gaz  oleiiant  de  l'oxidc  de 
carbone  et  de  l’azote,  en  employant  l'acide  sulfurique  concentré  qui 
dissout  le  gaz  oléfiaut  sans  exercer  d’action  sur  l'oxide  de  carbone  et  l'a- 
zote ; la  proportion  d'oxide  de  carbone  serait  ensuite  indiquée  facilement 
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par  ia  combustion  dans  l'eudiomètre;  on  sait  en  etTet  qu’un  Tolume 
d'acide  carbonique  correspond  à un  volume  d'oxide  de  carbone. 

AuItk  d'an  mdl«n(e  d'oiMede  carbone  cl  d’brdrofCnc  protocarbonc. 

L’oxide  de  carbone  CO  et  le  gaz  des  marais  CH*  donnent  en  brûlant 
un  volume  d’acide  carbonique  égal  à leur  propre  volume;  mais  tandis 
que  le  premier  n’exige  pour  sa  combustion  que  la  moitié  de  son  vo- 
lume d’oxigène,  le  second  en  exige  le  double.  Ces  données  peuvent  servir 
à déterminer  les  proportions  de  œs  deux  gaz. 

Soit  X le  volume  inconnu  de  l’oxide  de  carbone;  y le  volume  égale- 
ment inconnu  du  gaz  des  marais , et  a leur  volume  connu. 

Nous  aurons  x + y =a. 

Soit  b le  volume  d’oxigène  employé  à la  décomposition  : 

X prend  pour  brûler  la  moitié  de  son  volume  d’oxigène  : 

(CO  -i-  O CO*i; 

2 vol.  I vol. 

y en  prend  le  double  : . 

(CH>  + O*  — CO*  -f  2110); 

^TvolT'  * vol. 

Donc  : 

D’où  l’on  tire  : 

Ua  — 1b  1b  — a 

3 et  y 3- 

On  voit  qu’en  connaissant  le  volume  du  mélange,  et  le  volume  d'oxi- 
gène  employé  à la  combustion  des  deux  gaz,  on  pourra  trouver  facile- 
ment les  volumes  x et  y d’oxide  de  carbone  et  d’hydrogène  proto- 
carboné. 


ESSAIS  AU  CHALUMEAU. 

Depuis  les  recherches  de  Gahn  et  de  M.  Berzélius , le  chalumeau  est 
devenu  un  des  instruments  les  plus  précieux  de  la  chimie  analytique. 
Plusieurs  savants  distingués,  et  particulièrement  M.  Plattiier,  profes- 
seur à l’école  des  Mines  de  Freyber^ , ont  encore  apporté  des  pcrfcciion- 
iiements  nombreux  dans  les  méthodes  d’analyse  au  chalumeau  ; les  ob- 
servations que  pous  allons  présenter  sur  les  essais  au  chalumeau  sont 
empruntées  aux  excellents  traités  de  MM.  Berzélius  et  Plattner. 

En  traiUnt  de  la  flamme  (t.  I"  p.  7.ï) , nous  avons  donné  une  descrip- 
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litvi  ns>w:  coiiiplùtu  du  chalumeau  que  l’on  emploie  {^évalemenl  dans 
les  essais;  nous  avons  dit  que  le  dard  se  comiiosait  essentiellement  d'une 
partie  oxidante  et  d'une  partie  désoxidutUe  : pour  reconnaître  facilement 
les  parties  oxidante  et  dt^xidante  de  la  flamme , on  recommande,  en  gé- 
néial,  l'exercice  suivant  : 

On  prati(|ue  à l’exta-mih'  d’un  long  morceau  de  charbon  un  petit 
creux , dans  lequel  on  met  une  parcelle  d'étain  de  la  grosseur  d'un  grain 
de  blé , et  l'on  projette  sur  le  métal  le  dard  de  la  flamme  d'une  bougie , 
ou  de  celle  d’une  lampe  alimentée  par  de  l'huile. 

Si  l'on  ex|H)se  l’étain  vers  l’extrémité  |>ointue  et  obscure  de  la  flamme , 
c’est-à-dire  dans  la  flamme  d'oxidation,  le  mtital  s'oxide  et  se  recouvre 
d'un  dépdt  infusible  d’un  blanc  terne  d’acide  slannique  ; si  l'on  porte  ce 
dépôt  blanc  dans  la  partie  intérieure  la  plus  brillante  du  cOnc  Inmineux, 
c'est-à-dire  dans  lu  flamme  de  réduction,  l’acide  stannique  se  di’-soxide 
en  reprenant  sa  couleur  brillante  et  métalli(|ue;  on  peut  reproduire  ainsi 
plusieurs  fois  l'oxidation  de  l'étain  et  la  réduction  de  l'acide  stannique. 

Lu  réduction  de  l'acide  stannique  est  plus  difficile  que  l’oxidation  du 
métal  ; toutefois,  après  quelques  essais,  on  ne  i)eut  manquer  de  repro- 
duire toujours  avec  certitude  ces  phénomènes  d’oxidation  et  de  ré- 
duction. 

Les  instruments  nécessaires  pour  faire  les  essais  au  chalumeau  sont  : 

1°  L’ne  pince  terminée  par  deux  petites  lamelles  de  platine  et  destinée 
à saisir  les  petits  éc/a/s  ou  écailles  de  minéraux  dont  on  veut  essayer  la 
fusibilité  ; 

2”  Un  fil  de  platine  du  diamètre  d'une  aiguille  fine,  et  de  la  longueur 
de  8 à 10  centimètres.  On  recourbe  en  crocAe/  l’une  de  ses  extivmilés 
pour  y faire  adhérer,  en  la  mouillant  avec  un  peu  d’eau  ou  de  salive , 
un  j)ctil  grain  ou  un  jjcu  de  poussière  de  borax , de  sel  de  pliosphore  ou 
de  tout  autre  réactif.  On  y ajoute  ensuite  une  quantité  extrêmement  pe- 
tite de  la  matière  à essuyer  préalablement  pulvérisée.  Le  borax  fond  sous 
l’action  du  dard,  et  donne  une  perle  incolore  ou  colorée,  transparente 
ou  opaque,  selon  la  nature  de  la  substance  soumise  à l’action  du  réac- 
tif, et  la  nature  de  la  flamme  à laquelle  elle  a été  exposée. 

3*  Un  mortier  d’agate; 

4“  Un  petit  marteau  d’acier  avec  son  enclume,  pour  briser  les  miné- 
raux et  essayer  si  les  culots  métalliques  sont  cassants  on  malléables  ; 

5°  Un  barreau  aimanté; 

6*  Une  loupe; 

7'  Les  morceaux  du  charbon  qui  servent  aux  essais  doivent  être  sans 
écorce,  a grain  lin  et  sans  fissures.  Les  meilleurs  sont  ceux  de  bois  de 
pin,  dé  saule , d’aubier  ou  de  buis  ; 

8“  Des  tubes  de  verre  ouvei-ts  aux  deux  bouts , longs  de  6 à 8 ccuti- 
melres  et  de  S à S millihiètrcs  de  diamètre  ; 
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9“  Des  tubes  de  verre  cylindriques  fermés  par  un  bout,  de  2 à 3 milli- 
mètres de  diamètre  ; 

10"  Des  inatras  en  verre.  — Sous  ce  nom , on  désigne  des  tubes  de 
3 à è millimètres,  fermés  par  un  bout,  mais  légèrement  reiiQés  vers  ce 
bout. 

On  se  sert  de  ces  petits  inatras  pour  essayer  les  corps  qui  décrépiteiit  ; 
pour  eu  séparer  l’eau  et  quelques  autres  substances  non  combustibles. 
L’air  on  ixuiétrant  dans  ces  sortes  de  tubes  et  y circulant  .i  la  faveur  du 
renflement  « liùte  le  dégagement  des  matières  volatiles  ; mais  lorsqu’on 
veut  éviter  une  oxidation , on  doit  se  servir  de  très  petits  tubes  non 
renflés  ; 

11°  On  se  sert  aussi  quelquefois  de  platine  en  feuilles , de  cuillères  de 
platine  de  formes  diverses  , de  petits  supports  en  argile  réfractaire  et  ter- 
minés en  pointes , do  petites  coupelles  très  minces  de  phosphate  de 
chauxi 

RÈGLK3  GÉilÉllALES  DA>iS  LES  ANALYSES  QUALITATIVES 
AU  CHALUMEAU. 

On  essaie  les  substahccs  au  chalumeau  avec  réactifs  ou  sans  réactifs. 

Les  essais  sans  réactifs  se  font  : 

r Dans  un  tube  en  verre  fermé  par  un  bout,  ou  dans  un  [«lit  ballon  , 
afin  de  reconnaître  si  la  substance  décrépite  ou  si  elle  contient  des  sub- 
stances volatiles; 

2"  Dans -un  tube  ouvert  aux  deux  bouts  , piiiir  reconnaître  les  sub- 
stances qui  jieuvent  être  oxidt^  par  leur  calcination  au  contact  de  l'air, 
et  qui  peuvent  être  volatilisées  ; 

3*  Sur  le  charbon , pour  apprécier  les  changements  que  la  substance 
éprouve  dans  la  flamme  d’oxidation  et  celle  de  réduction  ; 

b‘  Si  la  substance  est  facilement  fusible , on  la  chauffe  au  bout  d’un 
fil  de  platine  ou  dans  les  pincettes  en  platine  pour  reconnaître  le  degré 
de  fusibilité  de  la  substance , et  la  couleur  de  la  flamme. 

Les  réactifs  employés  dans  les  essais  au  chalumeau , sont  peu  nom- 
breux ; ils  se  boénent  pour  ainsi  dire  au  borax , au  sel  de  phosphore , au 
carbonate  de  soude  et  à la  solution  d’azotate  de  cobalt;  ces  essais  se 
font , soit  au  bout  d’un  fil  de  platine , soit  sur  du  charbon. 

On  prend  ordinairement  un  petit  éclat  de  la  substance  ou  un  morceau 
de  la  grandeur  d'un  grain  de  millet;  ce  n’est  guère  que  pour  les  essais 
dans  un  petit  ballon , ou  pour  le  traitement  par  le  carbonate  de  soude 
dans  la  flamme  de  réduction , qu’il  faut  eu  employer  une  plus  grande 
quantité. 

Pour  les  oxkles  métalliques  qu’on  traite  toujours  avec  le  Ixirax 
ou  le  sel  de  pliospliore , un  morceau  de  la  grosseur  d'un  grain  de  millet 
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fst  trop  fort.  Du  reste  il  est  facile  avec  un  peu  d'Iir.bitude , ou  après  quel- 
ques tâtonnements,  de  prendre  la  quantité  convenable  de  substance  à 
essayer. 

Dans  presque  tous  les  cas,  une  trop  grande  quantité  de  substance  tend 
à rendre  les  résultats  incertains. 

Em«Is  sam  r^rUfii  daim  un  lu^  fermé  par  no  bout  « oa  daoa  nn  peüi  ballon 
de  verre. 

Quand  la  substance  parait  contenir  des  corps  comme  l’arsenic,  le 
soufre,  le  sélénium,  le  tellure  dont  le  grillage  est  facile,  on  l’introduit 
dans  un  petit  tube  fermé  par  un  bout. 

On  commence  par  cliauiïer  faiblement  la  substance  à la  lampe  à 
alcool , pour  reconnaître  .si  elle  ne  contiendrait  pas  de  corps  volatils  à 
une  température  peu  élevée , comme  des  sels  ammoniacaux  ou  de  mer- 
cure; on  chauffe  alors  graduellement  jusi]u’au  rouge,  et  on  observe: 
1*  si  la  substance  change  de  couleur  ; 2'  si  ce  changement  de  couleur 
est  durable,  ou  si  la  substance  reprend  sa  couleur  primitive  par  le  re- 
froidissement , comme  par  exemple  l’oxide  de  zinc  ; 3*  si  elle  produit  un 
éclat  de  lumière,  comme  la  gadolinitc  vitreuse;  W si  elle  devient  phos- 
phorescente, comme  le  spath  fluor;  3’  si  elle  décrépite,  si  elle  fond  ou 
s’il  s’en  sépare  une  substance  volatile , comme  de  l’eau , du  soufre , de 
l’arsenic  ou  du  sélénium.  Il  faut  déterminer  aussi  s’il  se  produit  un  dé- 
gagement d’oxigène  comme  dans  la  calcination  des  bromates,  des 
iodates , des  chlorates  ou  de  ({uelqucs  oxides. 

On  doit  examiner  avec  soin , au  moyen  des  papiers  colorés , l’eau 
(|ui  s’est  condensée  sur  les  parois  du  tube , et  constater  l’odeur  des  pro- 
duits gazeux  ((ui  SC  sont  formés. 

Certains  sulfates,  par  exemple,  donnent  sous  l’iniluence  de  la  chaleur 
de  l’eau  chargée  d'acide  sulfurique,  et  quelquefois  d’acide  sulfureux  ; tels 
sont  les  sulfates  de  fer  et  d’alumine. 

Quand  on  chauffe  des  fluorures  hydratés,  on  observe  le  plus  souvent 
un  dégagement  d’acide  fluorhydrique  reconnaissable  à son  action  sur  le 
verre  qui  se  trouve  dépoli.  Quelques  arséniates  donnent  un  sublimé  d’a- 
cide arsénieux.  Quand  l’eau  est  alcaline,  c’est  que  la  substauce  contient 
des  sels  ammoniacaux  ou  des  matières  organiques  azotées  : il  faut  déter  - 
miner  aussi  si  les  substances  sont  attirées  par  l’aimant  après  la  calcina- 
tion ; le  fer  spatliique  par  exemple  perd  son  acide  carbonique  par  la 
calcination  , et  donne  de  l’oxide  ferroso-ferrique  qui  est  magnétique. 

2«  Ettalf  MDS  réaeilf*  daoi  on  lobé  ootert  aov  deox  boou. 

Lorsqu’une  substance  contient  des  métaux  ou  des  corps  volatils,  on  la 
chauffe  dans  un  tube  ouvert  par  les  deux  bouts;  quand  la  chaleur  de  la 
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flamme  ordinaire  n'est  pas  sutllisante , on  l’nctiA’o  avec  le  clialumeau  ; 
si  la  substance  décrépite , on  commence  par  la  pulvériser.  Certains  corps 
qui  ne  peuvent  être  volatilisés  dans  un  tube  fermé  par  un  bout,  se 
volatilisent  quand  on  les  chauffe  dans  un  tube  ouvert;  quelques  uns , 
comme  le  soufre , se  volatilisent  complètement  ; d'autres,  comme  l'arse- 
nic, l’antimoine,  le  tellure,  forment  des  composés  volatils  qui  se  con- 
densent ensuite  dans  la  partie  froide  du  tube. 

Dans  ces  essais , il  faut  avoir  le  soin  de  ne  pas  employer  une  trop 
grande  quantité  de  la  substance , et  de  ne  pas  la  chauffer  trop  brusque- 
ment , sinon  une  partie  pourrait  être  volatilisée  sans  être  oxidée  ; c'est 
ce  qui  arrive  pour  le  sulfui-e  d'arsenic. 

Z«  BMaU  sur  le  cliariMB. 

Si  la  substance  ne  décrépite  pas,  on  en  prend  un  petit  fragment  ; dans 
le  cas  contraire , on  la  pulvérise  et  l'on  met  la  poudre  à l'extrémité  d'un 
morceau  de  charbon  dans  lequel  on  a pratiqué  un  trou  qui  ne  doit  présen- 
ter que  très  peu  de  profondeur.  On  fait  d'abord  agir  sur  la  substance  une 
flamme  d'oxidatioii  faible,  en  ayant  soin  de  tenir  le  charbon  dans  une 
position  telle  que  les  vapeuraqui  pourraient  s'élever  soient  entraînées  par 
le  courant  de  la  flamme,  et  déposées  ensuite  sur  le  charbon.  La  flamme 
doit  former  avec  le  charbon  un  angle  d'environ  20".  On  constate  la  pré- 
sence des  corps  volatils , tels  que  le  soufre , l'arsenic  et  le  sélénium , par 
l'odeur  qui  se  répand  lorsqu'on  a cessé  de  souffler.  On  doit  observer  : 
1°  si  la  substance  détonne  ou  fuse  comme  les  azotates,  les  chlorates,  etc.  ; 
2»  si  elle  forme  un  dépôt;  3*  si  ce  dépôt  est  plus  ou  moins  rapproché  de 
la  substance  ; U°  si  la  substance  prend  des  teintes  différentes  à chaud  et  à 
froid  ; 5°  si  elle  se  volatilise  dans  la  flamme  d'oxidation  ou  celle  de  réduc- 
tion ; 6’  si  elle  colore  la  flamme  intérieure. 

On  examine,  après  la  calcination , si  la  substance  bleuit  le  papier  de 
tournesol  rouge  ; c'est  ce  qui  a lieu  pour  les  azotates , les  carbonates , les 
sulfates  et  les  chlorures  alcalins. 

4«  EmU  4ci  «ikAiaBM*  rdaUvanent  à leur  AulMIIM. 

Si  la  substance  est  métallique,  ou  si  elle  contient  du  soufre  et  qu'ella 
paraisse  attaquer  le  platine,  ou  en  soumet  une  petite  quantité  à la  flamme 
de  réduction  sur  le  charbon.  La  plupart  des  métaux  peuvent  être  fondus 
ainsi  ou  volatilisés. 

Certains  oxides  métalliques,  tels  que  ceux  de  molybdène,  de  tungstène, 
de  nickel , de  cobalt  et  de  fer  sont  réduits,  mais  non  fondus.  Presque 
tous  les  arséuiures  et  les  sulfures  sont  fusibles. 

Peu  d'oxides  métalliques  peuvent  être  fondus  dans  une  flamme  d'oxi- 
dalion  ; les  oxides  de  cuivre  et  d'antimoine  se  volatilisent  après  avoir 
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éto  fondus  ; ceux  do  bismuth  et  de  plomb  sont  réduits  par  le  charbon 
après  avoir  aussi  subi  la  fusion . 

Quand  la  substance  qu'on  examine  |)aratt  être  un  oxide  terreux  ou  un 
silicate,  et  qu'elicn'attaque  pas  le  platine  à cbaud , on  en  prend  un  éclat , 
présentant  une  (lointe  très  aigue  ; on  saisit  cet  éclat  avec  des  pincettes  de 
platine,  et  un  en  soumet  la  pointe  à l'action  de  la  partie  la  plus  cliaude 
(le  la  flamme  d'oxidalion.  Si  la  substance  décrépite,  on  en  broie  finement 
une  petite  quantité  dans  le  mortier  d’agate  ; on  y ajoute  quehjues  gouttes 
d'eau,  et  on  en  fait  une  pftte  fluide  qu'on  étend  en  couche  mince  sur  le 
charlion.  On  la  sèche  alors  et  on  la  chaulTe  jusqu'à  ce  qu'elle  ne  soit  plus 
adhérente  au  cbarlion.  ha  jioudrc  se  réunit  en  une  petite  feuille  que 
l’on  saisit  avec  précaution  dans  les  pincettt's  en  platine,  et()ue  l'on  ex- 
pose à la  partie  la  plus  chaude  de  la  flamme  d'oxidation.  Lorsque  la  sub- 
stance est  infusible,  les  extrémités  les  plus  Unes  ne  cbangent  pas  d'aspect  ; 
si  (die  (!st  très  peu  fusible,  les  pointes  s'arrondissent;  si  elle  est  très 
fusibip , elle  se  réunit  en  globule,  ('certaines  substances  (icu  fusibles , 
uu  infusibles  dans  la  flamme  d'oxidation,  peuvent  être  plus  ou  moins  fu- 
sibles dans  celle  de  réduction.  D'autres  sont  infusibles  et  prennent  ))ar 
une  forte  cbaleur  l'asix-ct  de  cbou-fleur  ; tels  sont  les  silicates  de  chaux, 
et  quelqu(!S  aluminates;  quelques  substances  fondent  et  se  boursquRent 
(‘iisuite.  Ces  diverses  propriétés  constituent  autant  de  caractères  intpor- 
taiifs. 

s»  Kaul  dei  •nbtunrn  d’aprAa  la  colorilton  qu’cllrt  eoinmnDlqarai 
à la  namiiir  rxIArlenre. 

('gïrtaines  substances  possèdent  la  propriété  de  colorer  plus  ou  moins 
la  flamme  extérieure. 

•\vant  de  faire  cet  essai , il  faut  s'assurer  que  le  mortier  dans  lequel  on 
divise  la  substance  est  parfaiteiucnt  propre  ; s'il  contenait  une  trace  de 
borax  , de  carbonate  de  soude  ou  de  tout  autre  sel  de  .soude , provenant 
d'une  pulvérisation  pri'^édente , on  obtiendrait  une  coloration  qui  serait 
due  à la  présence  de  la  soude,  et  qui  masijucrait  complètement  les  colo- 
rations produites  par  les  autres  coiqis. 

Les  essais  relatif  à la  coloration  se  font  ordinairement  avec  un  fil  de 
platine  lorsque  la  substance  est  fusible;  il  faut  avoir  le  soin  d’opérer  avec 
un  fil  de  platine  bien  propre  ; le  contact  des  doigts  sur  le  fil  métallique 
suffirait  pour  communiquer  à la  llaminc  une  couleur  jaune- rougeâtre 
qui  serait  due  à la  présence  du  chlorure  de  sodium  contenu  dans  la  sueur. 

Pour  éviter  cette  cause  d’erreur , ou  doit  chauffer  préalablement  le  lil 
de  platine  avec  de  l’acide  chlorliydrique,  ou  le  faire  rougir  avec  du  bi- 
sulfate de  potasse. 

Ou  a.ssujettit  la  petite  (juantité  de  substance  à l’extrémité  du  fil  de  pla- 
tine, en  cbauffanl  le  fil  jusqu'au  rouge,  et  en  le  mettant  ensuite  en  coii- 
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tjict  avec  la  substa)ice  ; «i  cette  substance  n'adhérait  pas  au  tU , il  faudrait 
mouiller  celui-ci  avec  un  ]>eu  d’eau  distillée. 

Les  métaux,  les  sulfures,  les  oxides  métalliques  facilement  réductibles 
sont  traités  avec  du  charbon. 

Le  maximum  de  coloration  s'obtient  en  général  au  moment  où  le  corps 
commence  à fondre. 

Certains  corps  colorent  les  contours  de  la  flamme  en  bleu  très  pâle , 
ou  n’en  modifient  pas  sensiblement  la  œulcur.  D'autres  laissent  dé- 
gager, dès  la  pi-emière  impression  de  la  chaleur,  de  l'eau  ou  de  l'acide 
carbonique,  élargissent  et  colorent  la  flamme  exUirieure  en  jaune-rour 
gefttro.  Ce  phénomène  n’est  que  momentané  quand  il  n'est  produit 
que  par  l’eau  ou  l’acide  carbonique , et  se  trouve  remplacé  par  une 
couleur  provenant  des  vajieurs  des  substances  qui  se  volatilisent  après 
l’eau  et  l’acide  carbonique.  Il  arrive  souvent  que  la  véritable  coloration 
se  montre  iminérliateraent  ; en  général , si  la  matière  est  infusible  ou 
diflicilemcnt  fusible,  la  coloration  augmente  d'intensité  par  l'actiop  pro- 
longée de  la  clialeur, 

Quelipies  corps  comme  les  acides  phosphorique  et  borique,  pe  donnent 
pas  de  cnloratiou  (piand  ils  sont  combinés  aux  bases.  Ün  ne  doit  alors  les 
exposer  à la  flamme  qu’après  les  avoir  mouillés  avec  de  l'acide  sulfuriquq 
qui  puisse  mettre  les  aciiles  eu  liberté. 

Les  essais  sur  la  coloration  de  la  flamme  doivent  être  faits  dans  une 
chambre  peu  éclairée , ou  dans  une  chambre  où  la  lumière  n'arrive  pas 
directement  sur  la  flamme. 

Les  colorations  que  l’on  peut  obtenir  au  chalumeau  sont  : 1°  le  jaune; 
2"  le  violet  ; 3"  le  rouge  carmin;  4"  le  vert  avec  différentes  nuances; 
5°  le  bleu  avec  différentes  nuances.  Nous  examinerons  successivement 
les  corps  qui  peuvent  produire  toutes  ces  teintes. 

Coloration  jaune.  — La  soude  et  les  sels  de  soude  colorent  la  flamme 
extérieure  en  jaune  rougeâtre  et  l’agrandissent  ; ce  caractère  est  moins 
tranché  lorsque  les  sels  de  soude  sont  raélés  à d’autres  corps.  La  couleur 
augmente  par  une  chaleur  prolongée. 

Coloration  violette.  — La  potasse  et  la  plupart  des  sels  de  potasse  co- 
lorent la  flamme  extérieure  en  violet.  De  très  petites  quantités  de  soud,g 
ou  de  lithine  peuvent  masquer  cette  réaction. 

Culorntion  rouge.  — Les  sels  de  lithine  et  principalement  le  chlorure  dq 
lithium  donnent  une  coloration  rouge-carmin  qui  passe  au  violet  par  |a 
présence  des  sels  de  potasse,  et  qui  disparaît  complètement  sous  l'influence 
des  sels  de  soude. 

La  plupart  des  sels  de  strontiane  colorent  la  flamme  pxtérieure  d'ébord 
en  rouge-jaunètre  et  ensuite  pn  cHriniu.  Cette  coloration  est  masqqpe  par 
la  barite. 

Le  chlorure  de  calciqm  colpre  la  flamme  extérieur^  en  rougq,  mais 
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ccttA  roloralioii  est  moins  intense  que  |>our  le  chlorure  de  strontium  ; le 
spath  calcaire,  et  la  plupart  des  pierres  à chaux  donnent  d'abord  une  co- 
loration jaunfttre  (|ui  est  remplacée  par  une  couleur  rouge  quand  l'acide 
carbonique  a été  expulsé.  La  coloration  des  sels  de  chaux  est  beaucoup 
moins  intense  que  celle  qui  est  produite  par  les  sels  de  strontiane. 

Les  phosphates  et  les  borates  de  chaux  communiquent  à la  flamme  une 
couleur  verte  qui  inas(]ue  comph'tement  la  coloration  duc  à la  chaux  ; 
la  barite  agit  de  la  même  manière. 

Parmi  les  silicates,  le  feldspath  est  le  seul  qui  donne  à la  flamme  exté- 
rieure une  couleur  rougeâtre. 

Coloration  verte.  — corps  qui  colorent  la  flamme  en  vert  sont  la 
bariUî,  l'acide  molybdique,  l'oxide  de  cuivre,  l'acide  tellureux  , l'acida 
phosphorique  et  l'acide  Imrique. 

Coloration  verte  produite  par  la  barite.  — Une  très  petite  quantité  de 
chlorure  de  barium  colore  la  flamme  extérieure  en  vert  faible;  cette  co- 
loration devient  au  bout  d'un  certain  temps  d'un  vert  jaunâtre  assez  in- 
tense. Cette  teinte  ne  se  reconnaît  facilement  que  lorsqu'on  opère  sur  une 
petite  quantité  de  substance.  Pres<{ue  tous  k>s  sels  de  barite,  même  le 
sulfate,  colorent  la  flamme  extérieure  en  vert,  mais  avec  moins  d'inten- 
sité que  le  chlorure. 

La  couleur  que  donne  la  barite,  loin  d'étre  masquée  par  la  chaux,  fait 
disparaître  au  contraire  la  couleur  rouge  que  produit  cette  dernière  base. 

C oloration  verte  produite  par  l'acide  molybdique.  — Cet  acide  ainsi  que 
l'oxide  de  molybdène  colorent  la  flamme  extérieure  en  vert  comme  la 
barite;  on  peut  observer  cette  réaction  avec  une  petite  lame  de  sulfure  de 
molybdène  naturel. 

Coloration  verte  produite  par  l'oxide  de  cuivre.  — Cet  oxide  libre,  ou  en 
combinaison  avec  les  acides,  communique  à la  flamme  extérieure  une 
couleur  d'un  vert  intense. 

Lors({ue  le  cuivre  contient  du  plomb,  la  partie  centrale  de  la  flanune 
extérieure  est  bleue,  tandis  que  la  partie  extérieure  conserve  la  couleur 
verte  due  au  cuivre. 

Les  silicates  et  la  plupart  des  minéraux  qui  contiennent  du  cuivredon- 
nent  à la  pointe  du  dard  bleu  une  l>elle  couleur  verte. 

Coloration  verte  produite  par  l'acide  tellureux. — L'acide  tellureux  se  vo- 
latilise après  sa  fusion  en  colorant  la  flamme  extérieure  en  vert,  qui  parait 
bleuâtre,  lorsque  le  tellure  contient  du  sélénium. 

Coloration  verte  produite  par  l'acide  phosphorique.  — L'acide  phospho- 
rique , les  phosphates  et  tous  les  minéraux  qui  contiennent  de  l'acide 
phosphorique,  chauffés  seuls,  ou  avec  de  l'acide  sulfurique',  colorent 
la  flamme  extérieure  en  bleu- verdâtre.  Cette  réaction  est  si  sensible , que 
l'on  peut,  avec  les  précautions  nécessaires,  reconnaître  les  plus  petites 
quantités  d'acida  phosphorique  dans  un  minerai . Quand  la  substance  con- 
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tient  de  Tenu,  il  faut  commencer  par  la  déshydrater  avant  de  la  traiter 
par  l'acide  sulfurique.  La  soude  ne  s'oppose  point  à la  coloration. 

Au  moment  où  l'acide  phosphorique  est  mis  en  liberté , il  colore  la 
flannne  extérieure  en  bleu-vert  qui  passe  rapidement  au  jaune- rougeâtre  ; 
on  doit  donc  observer  la  flamme  d'oxidation  dés  que  la  substance  est  mise 
dans  la  flamme  bleue.  Les  substances  qui  contiennent  en  même  temps  du 
plomb  et  de  l'acide  phosphorique  donnent  une  flamme  bleue  bordt^  de 
vert. 

Coloraiion  verte  produite  )>ar  l’acide  borique.—  Cet  acide  colore  la  flamme 
en  vert  très  intense,  légèrement  teinté  de  jaune;  les  observations  qui  ont 
été  présentées  pour  l'acide  phosphorique  et  ses  combinaisons  s'appli- 
quent à l'acide  borique  et  aux  borates. 

Coloration  bleue.  — Les  corps  qui  colorent  la  flamme  en  bleu  sont  l'ar- 
senic, l'antimoine,  le  plomb,  le  sélénium , le  chlorure  et  le  bromure  de 
cui\Te. 

Coloration  bleue  produite  par  l'arsenic.  — L'arsenic  colore  la  flamme 
extérieure  en  bleu-clair.  Cette  réaction  jwut  être  obtenue  en  opérant  avec 
les  pincettes  de  platine , ou  bien  avec  un  charbon.  L'arsenic  masque  les 
colorations  qui  sont  produites  par  certaines  bases. 

Coloration  bleue  produite  par  l'antimoine.  — L'antimoine  métallique, 
chauffé  dans  la  flamme  intérieure  sur  lecharbon,  colore  laflammeextérieure 
en  bleu  à peine  visible  ; mais  si  on  porte  de  l'oxide  d'antimoine  dans  la 
flamme  bleue,  on  voit  celte  flamme  se  colorer  en  bleu  verdâtre. 

Coloration  bleue  produite  par  le  plomb.  — Le  plomb  chauffé  sur  le  char- 
bon , dans  la  flamme  de  réduction , colore  la  flamme  extérieure  en  bleu 
d'azur,  en  donnant  un  dépét  d'oxide  de  plomb  qui,  soumis  à la  flamme 
de  réduction,  se  volatilise  en  colorant  la  flamme  extérieure  en  bleu  d'a- 
zur. Les  sels  de  plomb  jouissent  également  de  cette  propriété,  à moins 
toutefo'is  que  la  coloration  de  l'acide  ne  masque  celle  du  plomb. 

Coloration  bleue  produite  par  le  sélénium.  — Le  sélénium  se  volatilise 
en  colorant  la  flamme  extérieure  en  bleu-azur  très  intense. 

Coloration  bleue  produite  par  le  chlorure  de  cuivre.  — Le  chlorure  de 
cuivre  colore  la  flamme  extérieure,  d'abord  en  bleu  d'azur  intense,  et  en- 
suite en  vert,  parce  qu'il  se  forme  en  dernier  lieu  de  l’oxide  de  cuivre. 

Traité  comme  le  chlorure  de  cuivre  dans  la  flamme  extérieure,  le  bro- 
mure de  cuivre  se  colore  d'abord  en  bleu-verdâtre  et  ensuite  en  vert. 

ESSAIS  DES  SUBSTANCES  AVEC  L’AIDE  DE  RÉACTIFS. 

Lorsqu’une  substance  n’a  pu  être  reconnue  par  la  seule  action  de  la 
chaleur,  on  la  soumet  à de  nouveaux  essais  qui  nécessitent  l'emploi  des 
réactifs. 
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Cortaiiis  corps,  U>l$(|uc  les  sulfures,  les  arséniures  métalliques,  doivent 
être  l'ompléteinent  convertis  en  oxide,  a l'aide  d'uii  grillage  sur  le  charbon , 
avant  d'étre  soumis  aux  rfiactifs. 

OrillsKede  la  Hnbuunee  »nr  cbarbon. 

Pour  o|iérer  sur  lu  charbon  le  grillage  d'une  substance  qui  contient  du 
soufre  ou  du  l'arsenic,  on  intixaluit  environ  5U  inilligrammcs  de  la  sub- 
stance à essayer,  préalablement  réduite  en  pornlrc  line,  dans  une  ca- 
vité: très  |h:u  profonde , que  l'on  a pratiquée  sur  un  charbon  ; ou  cun- 
vertità  l'aide  de  la  pressiun.cette|a>udre  en  une  couche  mince  sur  laquelle 
on  fait  ensuite  arriver  la  partie  'extrême  de  la  llanime  d'oxidation,  de 
manière  à n'atteindre  qu'une  températui-e  d'un  rouge  faible.  Le  soufre  se 
dégage  en  grande  partie  à l'état  d'acide  sulfureux,  et  l'arsenic  se  volati- 
lise à l'état  d'acide  arst'mieux.  Il  se  forme  aussi  de  l'acide  sulfurique  et  de 
l'acide  ars«':nique  (|ui  restent  combinés  aux  oxidt».  Quand  la  poudre  ne 
dégage  plus  du  substance  oilorante  par  le  grillage,  on  fait  agir  à une 
chaleur  i>cu  élevée  la  tiamme  de  riHluction  (|ui  désoxide  en  grande  partie 
les  sulfates  et  arst’miates  formés;  l'arsenic  est  alors  volatilisé  plusou  moins 
complètement,  suivant  la  nature  du  métal  auquel  il  était  combiné.  Quand 
un  ne  remarque  plus  d'odeur  arsenicale,  un  soumet  de  nouveau  la  sub- 
sutnee  a l'action  de  la  flamme  d’oxidation  <|u>  donne  encore  lieu  à un 
dégagement  d'acide  arsénieux.  Un  retourne  ensuite  la  substance  qui  ue 
doit  avoir  été  qu'aggloménic  et  non  fondue,  et  on  la  grille  de  nouveau. 

Dans  le  grillage , le  soufre  se  dégage  plus  facilement  que  l'arsenic  ; 
cependant  certains  sulfures,  tels  que  ceux  de  plomb  et  de  cuivre, 
sont  convertis  presque  complètement  en  sulfates.  Souvent  aussi  l'arsenic 
reste  combiné  aux  métaux  à l'état  d'arséniates;  c'est  ce  qui  arrive  surtout 
dans  le  grillage  des  minerais  de  nickel  et  le  cobalt.  Comme  une  grandi 
partie  de  l'arsenic  se  dégage  dès  la  première  action  de  1a  chaleur  à l'éut 
d'acide  arsénieux,  pour  ^ mettre  à l'abri  de  ces  vapeurs,  on  commence 
par  griller  la  substance  dans  un  tube  ouvert  aux  deux  l>outs  : l'acide  ar- 
sénieux se  dépose  ahirs  dans  l'intérieur  du  tube. 

Si  la  substance  contenait  ije  l'antimoine,  une  partie  de  ce  métal  se  vo- 
latiliserait et  se  déjioserait  sur  le  charbon,  à l'état  d'oxide  d'antimoini. 

Kftftat  ftubiUnceA  à TaMe  da  hormt. 

Le  traitement  par  le  borax  se  fait  de  la  manière  suivante  : on  chauffe  le 
ci'ochet  de  platine,  et  on  le  plonge  ensuite  dans  de  la  poudre  de  borax. 
On  fond  ce  sel,  et  pendant  qu'il  est  rouge,  on  porte  de  nouveau  le  cro- 
chet dans  le  borax,  jusqu'à  ce  qu'il  en  .soit  rempli.  Le  fd  doit  être  parfaite- 
ment propre,  et  la  perle  de  borax  incolore  à chaud  et  à froid. 

itii  mouillant  la  perle  de  borax  qui  se  trouve  au  bout  d'un  Cl  de  pla- 
tine, et  en  la  mettant  ensuite  en  contact  avec  la  substance  à essayer. 
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Ç(;|k-ci  y ^ydliér^ri).  Ou  peut  aussi  mettre  |a  |)erle,  quand  elle  est  Cûnilue, 
en  contact  avec  la  substance. 

On  chauffe  généralement  avec  le  borax  un  petit  morceau  de  la  sub- 
stance à essayer  plutét  que  de  la  poudre,  parce  qu'il  serait  diflicile  de  dis- 
tinguer les  parties  qui  ne  se  dissolvent  pas , si  l’on  opérait  sur  la  sub- 
stance réduite  en  poudre.  On  observe  alors  si  la  substance  entre  facilement 
en  dissolution  dans  le  borax,  si  elle  se  dissout  avec  ou  sans  elTervesccnce; 
si  la  perle  est  transparente  tant  à froid  (|u’a  chaud  ; si  la  perle  devient, 
opaque  et  laiteuse  par  l’action  de  la  flamme  de  réduction,  en  la  chauffant 
vivement  ou  par  intervalles,  et  si  elle  se  colore  sous  l’influence  des  dif- 
férentes parties  de  la  flamme. 

Pour  observer  les  phénomènes  de  coloration,  il  ne  faut  opérer  que  sur 
de  petites  quantités  de  substances. 

En  aplatissant  la  perle  avec  des  pincettes  pendant  qu’elle  est  encore 
molle,  on  pourra  quelquefois  mieux  apprécier  sa  couleur. 

Après  avoir  noté  tous  les  phénoméniîs  que  présente  la  perle  pendant  le 
traitement  è la  flamme  d’oxidatinn,  on  la  soumet  à l’action  de  la  flamme 
de  réduction.  Si  cette  perle  paraît  ne  contenir  que  des  oxides  irréducti- 
bles, ou  très  difficilement  réductibles,  comme  les  oxides  de  cérium , de 
manganèse,  d’uranium,  de  chrome,  des  acides  tilanique,  tungstique.elc., 
elle  pourra  être  soumise  à l’influence  de  la  flamme  de  rtshiction  sur  le  fil 
de  platine  même  | mais  si  elle  contient  des  oxides  facilement  réductibles , 
tels  que  les  oxides  de  zinc,  de  nickel,  de  cadmium,  de  plomb,  de  bis- 
muth , de  cuivre,  d’argent,  d’antimoine , dont  les  métaux  peuvent  s’al- 
lier au  platine,  il  faudra  opérer  le  traitement  à la  flamme  de  réduction 
sur  le  charbon. 

Lorsque  le  traitement  se  fait  au  bout  du  fil  de  platine , on  observe , 
après  avoir  soufflé  pendant  environ  deux  minutes  d’une  manière  conti- 
nue, les  changements  de  cxiuleui’s  ou  de  transparence  que  la  perle  peut 
avoir  éprouvés , soit  pendant  qu’elle  est  encore  chaude , soit  par  le  refroi- 
dissement. 

Si  la  perle  est  traité»  sur  le  charbon  , on  commence  par  souffler  iien- 
dant  quelques  minutes , on  l’aplatit  ensuite  avec  le  gros  bout  des  pin- 
cettes (rendant  qu’elle  est  encore  molle,  pour  qu’elle  se  refroidisse  plus 
vite  et  que  les  métaux  réduits  n’aient  pas  le  temps  de  s’oxider.  Quand  la 
perle  contient  des  métaux  rérluctibles  et  volatils , on  obtient  sur  le  cliar- 
bon  un  dépôt  de  ces  métaux  oxidés.  Les  métaux  qui  donnent  des  dépôts 
sont  l’antimoine , le  zinc , le  cadmium , le  bismuth  et  le  plomb. 

Quand  la  substance  traitée  au  bout  du  fil  de  platine  par  la  flamme  de 
réduction  n’a  pas  éprouvé  de  changement  de  couleur,  on  la  soumet  au 
même  traitement  sur  le  charbon.  On  ajoute  alors  prestiue  toujours  à la 
perle  un  petit  morceau  d’étain  qui  agit  comme  désoxidant , et  ne  donne 
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pas  de  verre  colort*  ; le  changement  de  couleur  de  la  perle  ne  peut  alors 
ftti-e  observé  qu'après  le  rerroidissemcnt. 

E»niI  dPA  «ubftUncfKA  Paldf  du  m^I  de  pUonphore  (pbCHipbate  double  de  aoiidc 
d’aroinoulaque.) 

Les  essais  à l'aide  du  sel  de  phosphore  se  font  de  la  même  manière 
qu’avec  le  borax  ; seulement,  pour  former  la  j>erle  de  sel  de  phosphore 
au  bout  du  fil  de  platine,  on  n’opère  que  sur  une  petite  quantité  de  ce  sel; 
si  l’on  soumettait  à rinfluence  de  la  chaleur  une  quantité  un  peu  forte  de 
sel  de  phosphore , il  se  produirait  un  dégagement  abondant  d’eau  et 
d’ammonia(|ue  (|ui  empêcherait  le  résidu  de  se  fixer  à l’extrémité  du  fil. 

Dans  certains  essais,  le  sel  de  phosphore  doit  être  préféré  au  borax, 
parce  (|ue  les  colorations  qu’il  produit  sont  souvent  plus  nettes.  Ce  sel  pré- 
sente en  outre  l'avantage  de  déterminer  l’élimination  de  quelques  acides  ; 
ceux  qui  sont  volatils  se  dégagent , taudis  que  ceux  qui  sont  fixés  se  par- 
tagent les  buses  avec  l’acide  phosphorique.  C’est  ainsi  <]ue  l’acide  silicique 
est  dégagé  de  ses  combinaisons  et  nage  dans  la  perle  fondue , quand  on 
le  chauffe  avec  le  si'l  de  phosphore.  Üu  reste  toutes  les  observations  que 
nous  avons  faites  en  parlant  du  traitement  par  le  borax , sont  applicables 
aux  essais  par  le  sel  de  phosphore. 

BMUit  <l*nne  »nb«(anee  à l'aldr  da  ejirbooatc  de  tonde. 

L’emploi  du  carbonate  de  soude  comme  réactif  au  chalumeau  a pour 
but  de  rechercher  : 1*  si  la  substance  que  l’on  examine  se  fond  lorsqu’on 
la  traite  par  le  carbonate  de  soude;  2"  si  les  oxides  que  la  substance 
contient  sont  réductibles  ou  irréductibles  par  le  carbonate  alcalin;  nous 
examinerons  successivement  l’action  des  différents  corps  sur  le  carbo- 
nate de  soude. 

Sobttanee»  fiulblet  avec  le  carbonate  de  aoude. 

Les  corps  qui  forment  des  combinaisons  fusibles  avec  le  carbonate  de 
soude  sont  |>eu  nombreux  ; ou  cite  principalement  les  acides  silicique , 
titanique  , tuiigstique  et  molybilique. 

Les  acides  silicique  et  titanique  produisent  une  effervescence  avec  le 
carbonate  de  soude , et  forment  des  perles  transparentes  à chaud  ; la  perle 
qui  est  produite  par  le  silicate  de  soude  reste  transparente  après  le  refroi- 
dissement , si  le  carbonate  de  soude  n’est  pas  en  excès  ; taudis  que  la 
perle  faite  avec  le  titaiiate  de  soude  devient  opaque  et  cristalline  par  le 
refroidissement.  L’acide  tuiigstique  et  l’acide  molybdique  se  combinent 
aussi  avec  elTervescence  à la  soude  ; mais  ces  combinaisons  sont  absorbées 
par  le  charbon.  Il  en  est  de  même  de  la  barite , de  la  strontiane  et  de 
leurs  sels. 

Si  la  substance  à essayer  est  pulvérisée , on  en  mêle  une  petite  quan- 
tité avec  du  carbonate  de  soude  en  poudre , à l’aide  de  la  pointe  d’uii 
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couteau  que  l’on  a eu  soin  d’humectcr.  Si  la  substance  est  solide , et 
qu'elle  ne  décrépite  pas,  on  la  recouvre  d’une  couche  de  carbonate  de 
soude  humide  et  pâteux. 

La  substance  ainsi  préparée  est  mise  sur  un  charbon  légèrement  creusé  ; 
on  la  dessèche  et  on  la  soumet  ensuite  à une  forte  flamme  d’oxidation  : si 
elle  n’a  pas  été  pulvérisée , le  carbonate  de  soude  est  absorbé  d’abord 
par  le  charbon , mais  ne  tarde  pas  à réagir  ensuite  sur  la  substance  si 
celle-ci  est  attaquable.  Lorsqu’on  n’emploie  pas  une  quantité  suffisante 
de  carbonate  de  soude , la  subsUincc  n’est  pas  complètement  attaquée , et 
se  trouve  entourée  d’un  verre  limpide;  si  le  carbonate  de  soude  est  en 
excès,  la  perle  parait  laiteuse  par  le  refroidissement  : on  doit  donc  ajouter 
le  carbonate  de  soude  peu  à peu,  afin  d’observer  facilement  les  différentes 
réactions  qui  peuvent  se  produire.  En  général  les  silicates,  dont  les  bases 
sont  infusibles  dans  le  carbonate  de  soude,  donnent  un  verre  opaque  par 
le  refroidissement. 

Quand  un  silicate  est  décomposablc  par  le  carbonate  de  soude,  et  que 
les  produits  de  la  décomposition  ne  se  combinent  pas  au  sel  alcalin  , on 
voit  la  substance  se  gonfler  [leu  à peu  et  donner  une  masse  qui  ne 
forme  pas  de  perle. 

Si  la  substance  n’est  ni  décomposable , ni  soluble  dans  le  carbonate  de 
soude , elle  ne  change  pas  d’aspect , et  le  carbonate  de  soude  est  absorbé 
complètement  par  le  charbon. 

Lorsqu’une  substance  ne  contient  pas  d’oxides  colorants  , mais  qu’elle 
renferme  du  soufre  ou  de  l’acide  sulfurique , elle  donne , lorsqu’on  la 
chauffe  sur  le  charlxm  avec  le  carbonate  de  soude  et  dans  la  flamme  de 
réduction , une  perle  jaune  ou  d’un  brun-jaunAlre  ; le  verre  est  absorbé 
par  le  charbon , et  une  lame  d’argent  polie  et  recouverte  d’eau  se  tache 
en  brun  plus  ou  moins  foncé  par  le  contact  du  charbon  que  l’on  humecte 
légèrement.  Si  la  substance  s’est  dissoute  dans  le  carbonate  de  soude, 
on  fait  rougir  la  perle  qu’elle  a produite  à la  flamme  d’oxidation  sur  la 
lame  de  platine,  pour  reconnaître  si  cette  perle  se  colore  ; ainsi  une  trace 
de  manganèse  la  teint  en  bleu  verdAtre  ; un  mélange  de  silice  et  de  cobalt 
donne  une  perle  colorée  en  bleu . 

On  reconnaît  dans  un  sel  la  présence  de  la  barite , de  la  strontiane  ou 
de  la  chaux , en  le  faisant  fondre  avec  du  carbonate  de  soude.  La  barite 
et  la  strontiane  donnent  des  verres  transparents , tandis  que  la  chaux , 
lorsqu’elle  se  trouve  en  quantité  un  peu  notable,  ne  se  dissout  pas 
dans  le  carbonate  de  soude  et  produit  un  verre  laiteux. 

ne  la  radociloD  d«  oxide*  mélallliiae*  par  le  earboaaie  de  lODde. 

Quand  des  minéraux  contiennent  de  très  petites  quantités  d’oxides  mé- 
talliques, on  reconnaît  facilement  leur  présence  en  les  chauffant  avec 
le  carbonate  de  soude. 
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Uncertiiiii  nombre (roxidpsnKHalliqueschautt'és seuls  sur lecliarbon  à la 
llninme  de  rodurlion  , se  r»’‘duisent  faeilemeiit  ; mais  cette  décomposition 
est  rendue  diflirile  et  i|uelijuefois  inéine  impossible , quand  les  oxides 
se  trouvent  mélangés  ou  combinés  à d'autres  oxides.  Alors  l'addition 
du  carbonate  de  .soude  facilite  la  réduction.  Plusieurs  oxides  ne  peu- 
vent même  être  réduits  (|ue  sous  riniluence  du  carbonate  de  soude. 
M.  Plattner  jM'nse  i|ue  cette  pnipriété  réductive  est  due  au  sodium  et  à 
l'oxide  de  carbone  formés  par  la  réduction  du  carbonate  de  soude  ab- 
sorbi';  par  le  cbarboii. 

•Juand  la  réduction  est  diflicilei  on  doit  opérer,  d'après  Gaiiii;  de  la 
manière  suivante  ; 

La  substance  tinemciit  pulvér'Lsée  est  méice , à l'aide  de  la  pointe  d'uh 
CAjuteau,  à un  peu  d'eau  et  de  carbonate  de  soude.  La  pâle  est  mise  sur 
du  cbarlHin  et  chauffée  u la  llamme  de  réduction.  Le  carbonate  de  soude 
est  ra|)idement  absorbé  ; on  recommence  cette  o|>éralioii  jusqu'à  ce  que 
le  mélange  ne  soit  jilus  alisorlai.  Les  pirmières  jiortions  du  carbonate  de 
soude  servent  a réunir  la  sultstance  qui  est  étalée  sur  le  charbon , et 
les  ilernières  sont  deslinées  à achever  la  réduction. 

On  humecte  ensuite  avec  quelques  gouttes  d'eau  la  partie  du  charbon 
sur  la(|uelle  l'essai  a étéop(*ré,  et  on  enlève  à l’aide  d'un  cotiteau  toute 
la  partie  imprégnée  de  carbonate  de  soude. 

Aprts  avoir  pulvérisé  finement  dans  un  mortier  en  agate  te  charbon 
qu’on  a enlevé,  un  y ajoute  un  (leu  d'eau.  Un  sépare  ensuite  par  la  dé- 
cantation ieclnirlx)n,  des  parties  métalliques  qui  sont  plus  lourdes. 

S'il  ne  re.ste  pas  dans  le  mortier  de  corps  métallique,  c'est  qu'il  ne 
s’est  opéré  aucune  réduction  ; dans  le  cas  contraire,  on  trouve  un  résidu 
iiH''lalli(|ue  qui  se  présente  en  paillettes  brillantes,  si  le  métal  réduit  est 
fusible  et  malléable.  Un  obtieiuh'a,  au  contraire,  une  poudre  métallique  si 
le  métal  est  diflicilement  fusible  ou  cassant. 

On  peut  reconnaître  par  cette  méthode  un  deini-centièine  d'étain  et  une 
quantité  plus  faible  encore  de  cuivre.  Si  la  sultstaiice  contient  plusieurs 
oxides  métalliques , on  obtient  un  alliage  formé  par  les  métaux  réduits; 
cependant  un  mélange  de  minerai  de  fer  et  de  cuivre  donne  les  mé- 
taux simplement  mêlés , que  l’on  peut  séparer  l’un  de  l'autre  par  des 
moyens  mécaniques. 

Les  métaux  <]ui  (leuvent  être  réduits  à l'aide  du  carbonate  de  soude 
sont  les  métaux  nobles  et  do  plus  le  molybdène,  le  tungstène,  l’aiiti- 
moiiic,  le  cuivre,  le  bismulli,  l'éluiii,  le  plomb,  lezino,  le  cadmium,  le 
nickel,  le  cobalt  et  le  fer. 

Parmi  ces  métaux,  raiitimoine,  le  bismuth,  le  plomb,  le  zinc  et  le  cad- 
mium sont  vulalilist's  plus  ou  moins  complètement,  et  se  déposent  ensuite 
à l’état  d'oxide  sur  le  cliarbon. 

L’arsenic  et  le  mercure  sont  egalement  réduits;  mats  ils  se  volatilisent 
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immédiatemeut  sans  duiiiUT  de  dépdts  pi'upres  à les  faire  l'euoiiiiaitre , à 
moins  que  l’on  n'opère  dans  un  lube  fermé  par  un  bout.  Les  arsé- 
niutes  de  nickel  ou  de  cobalt  dunneiit  un  culot  métallique  qui  est 
fusible. 

EftMls  |Mir  la  «olaÜOD  ële  cobalt. 

Cét  essai  né  s’applique  qu’aux  substances  incolores  ou  qui  lié  pn'sen- 
tent  qu’une  teinte  légère. 

Lorsque  la  substance  peut  absorber  la  dissolution  de  cobalt,  on  en  lise 
un  petit  éclat  à l’extrémité  du  fîl  de  platine,  que  l’on  chauffe  a la  tlainnic 
d’oxidation,  sans  produire  toutefois  la  fusion. 

Quand  la  matière  que  l’on  essaie  est  asse*  compacte  pour  ne  pas  absor- 
ber de  dissolution  de  cobalt,  on  la  pulvéï-ise  dans  le  mortier  d’agate , on 
l’humecte  légèrement  avec  de  l’eau,  et  ou  la  chauffe  ensuite  sur  le  char- 
bon ou  sur  les  pincettes  do  platine  après  l’avoir  iiubibw  de  dissolution 
de  cobalt. 

Les  substances  qui  présentent  les  réactions  les  plus  tranchées  avec  la 
dissolution  de  cobalt  sont  l’alumine  ou  ses  sels  qui  se  colorent  en  bleu  ; 
la  magnésie  qui  prend  une  coloi'ation  rose. 

Les  oxides  métalliques  peuvent  masquer  par  leur  présence  la  colora- 
tion de  l’alumine  et  de  la  magnésie. 

La  dissolution  de  cobalt  ne  doit  être  ni  trop  étendue  ni  trop  concentrée  ; 
dans  lë  premier  cas  les  Colorations  seraient  à peine  visibles  ; dans  le 
second,  elles  deviendraient  trop  foncées  et  paraîtraient  noires. 

CARACTÈRES  QUI  1*ERMETTE.^T  DE  UECO.N.X  AÎTUE  AU  MOYEN  DU 

CHALUMEAU  LÀ  NATURE  DE  l’aCIDE  CONTENU  DANS  UN  SEL. 

Nous  devons  dire  d’une  manière  générale  que  pour  leconnaitrc  la 
nature  de  l’acide  contenu  dans  un  sel , la  voie  humide  donne  ordinaiie- 
incnt  des  indications  plus  précises  que  le  chalumeau  ; aussi  nous  conteii- 
terons-nous  de  présenter  les  caractères  d’un  petit  nombre  de  sels. 

Cbloruref.  ' 

On  dissout  de  l’otide  de  cuivre  dans  du  sel  de  phosphore , et  l’on  ob- 
tient une  perle  d’une  couleur  verte;  on  y introduit  la  substance  à exa- 
miner et  on  la  chauffe;  si  elle  contient  un  chlorure , la  perle  s’entoure 
d’une  belle  flamme  bleue  tirant  sur  le  poui-pre  ; cette  coloration  est  due 
à la  volatilisation  du  chlorure  de  cuivre. 

Presque  tous  les  chlorures  se  volatilisent  lorsqu’on  les  chauffe  au  elia- 
luineau,  eu  donnant  quelquefois  à la  flamme  des  teintes  caracléristi(|ucs. 

Le  chlorure  de  potassium  colore  la  flamme  de  réduction  en  bleu 
violacé. 
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Le  chlorure  de  sodium  colore  la  flamme  de  réduction  en  jaune  rou- 
geâtre. 

Le  chlorure  de  lithium  colore  la  flamme  de  réduction  en  rouge 
carmin. 

Le  chlorure  de  plomb  colore  la  flamme  de  niduction  en  bleu. 

Le  cldorure  de  cuivre  colore  la  flamme  de  réduction  en  bleu  d’azur 
intense. 

Les  autres  chlorures  disparaissent  sans  donner  de  coloration. 

Kloorareti. 

On  mêle  le  corps  à reconnaître  avec  du  sel  de  phosphore  préalable- 
ment fondu , on  introduit  le  mélange  dans  un  petit  tube  de  verre  coudé, 
et  ouvert  à ses  deux  extrémités , et  l’on  chauffe  le  mélange  de  telle  sorte 
(ju’une  partie  de  l’air  qui  alimente  la  flamme  p<'-nètre  dans  l’intérieur  du 
tube  : il  se  forme  alors  de  l’acide  fluorhydrique  qui  agit  sur  le  verre,  le 
corrode  et  produit  du  fluorure  de  silicium , qui  dépose  de  la  silice  sur  un 
papier  humide  que  l’on  introduit  dans  le  haut  du  tube.  En  plaçant  à 
cet  endroit  une  languette  de  papier  de  Fernambouc,  on  voit  ce  papier  de- 
venir jaune. 

Salfum. 

On  les  chauffe  sur  le  charbon  ou  dans  un  tube  de  verre  ouvert  à ses 
deux  extrémités , il  se  dégage  une  odeur  piquante  et  caractéristique  d’a- 
cide .sulfureux. 

Si  l’odeur  d’acide  sulfureux  n’est  pas  appréciable , on  met  à l’extr»}- 
mib!  du  tube  une  bande  de  papier  de  Fernambouc  légèrement  humide  -, 
une  trace  d’.icide  sulfureux  suffit^our  le  décolorer. 

Un  sulfure  fondu  avec  de  la  silice  et  de  la  soude  donne  ])ar  le  refroi- 
dissement une  perle  d’un  rouge  jaune  ; mais  ce  caractère  ne  peut  servir 
que  lorsque  le  sulfure  ne  contient  pas  de  matières  qui  puissent  colorer 
le  verre. 

Arn^Dlare* 

I 

Chauffés  au  chalumeau,  ils  répandent  une  odeur  d’ail  caractéristique. 
Grillés  dans  un  tube  ouvert , ils  donnent  un  sublimé  d’acide  arsénieux , 
qui,  examiné  au  microscope,  est  formé  d’octaèdres  réguliers. 

Azoïair». 

Les  caractères  qui  servent  à reconnaître  les  azotates  au  chalumeau , 
sont  ceux  qui  ontété indiqués  en  traitant  des  généralités  sur  les  azotates; 
ces  sels  fusent  sur  les  charbons  ; en  les  chauffant  dans  un  tube  avec  de  la 
tournure  do  cuivre  et  du  bisulfate  de  jwtassc , ils  dégagent  des  vapeurs 
rutilantes , etc. 
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Solfdc*. 

Cliauffés  avec  du  carbonate  de  soude  et  du  cliarbon  dans  la  ilaminc 
désoxidante , ils  se  transforment  en  sulfuri«  qui,  liumeclés  légèretnent, 
noircissent  une  lame  d’argent  et  dégagent,  sous  riniluence  de  l’acide 
chlorhydrique,  de  l’acide  sulfhydrique , reconnaissable  à sou  odeur. 

Fboaphaim. 

On  fond  la  substance  sur  le  charbon,  avec  de  l’acide  borique;  on 
y plonge  rapidenunit  un  fd  de  1er  doux  et  très  tin  , et  l’on  chaulTe  la 
perle  |>cndant  longtemps  à la  flamme  désoxidante;  l’acide  pliospho- 
rique  se  trouve  déplacé  par  l’acide  borii|ue;  il  est  réduit  par  le  charbon  et 
donne  du  phosphore  (pii,  s’unissant  au  fer,  le  rend  dur  et  cassant  ; on 
laisse  alors  refroidir  la  perle  , on  la  frappe  légèrement  pour  en  retirer  le 
petit  fil  de  fer  qui  est  devenu  très  dur,  et  se  brise  facilement  sous  l'en- 
clume. 

Bora(«». 

On  pulvérise  la  substance  ii  examiner,  et  on  la  mêle  avec  du  bisulfate 
de  potasse  et  du  Iluorure  do  calcium;  on  chauffe  fortement  sur  le  char- 
bon; lise  forme  du  fluorure  de  bore  qui  colore  la  flamme  en  vert  jau- 
nâtre ; cette  coloration  est  assez  faible , et  ne  s’observe  facilement  que 
lorsqu’on  fait  l’expérience  dans  un  lieu  peu  éclairé. 

Slltcaleii. 

Les  silicates  fondus  avec  du  sel  de  phosphore  donnent  souvent  un 
squelette  blanc  et  opaque  de  silice,  qui  nage  dans  la  p«'rle  transparente  ; 
quelquefois  la  |jerle  est  transparente  lorsrju’elle  est  fondue,  et  ne  devient 
opaque  que  par  le  refroidissement. 

Les  silicates  chauffés  avec  cinq  ou  six  fois  leur  poids  de  carbonate  de 
soude,  donnent  un  résidu  qui,  repris  par  l’eau  et  traité  par  l’acide  chlor- 
hydrique , laisse  un  dépôt  de  silice  lorsqu’on  a évaporé  le  résidu  à sec  et 
qu’on  le  reprend  par  l’eau . 

CARACTÈBES  QUI  l'EBMBTTENT  DE  BECONNAITRE  LES  MÉTAUX 
AU  MOYEN  DU  CUALUMEAU. 

PofaMlom. 

Les  sels  de  potasse  sont  facilement  fusibles,  à l’exception  des  phos- 
phates; ils  colorent  la  flamme  extérieure  en  violet.  Lorsque  ces 
sels  sont  mêlés  à une  proïKjrlion  considérable  de  soude  ou  de  lithine , 
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la  linmmn  prt'iid  iiiif  coiilt'iir  jauiin  ou  roiigp,  la  potasse  devient  alors 
dillicile  a rocoiuialtro.  Si  la  potasse  n'est  nièli's?  (|u'à  quelques  centièmes 
do  son  poids  de  soude  ou  de  lithine  , la  partie  de  la  llanime  extérieure  la 
plus  rapprochée  de  la  substance  est  encore  assez  violette  pour  indiquer  la 
présence  de  la  potasse. 

On  peut  reconnaître  la  potasse , même  lorsqu’elle  est  mêlée  à beau- 
coup de  soude  et  de  lithine , en  colorant  en  brun  très  clair  une  |)crle 
de  borax  à l’aide  de  l'oxide  de  nickel,  et  en  fondant  cette  perle  avec  une 
assez  grande  (|uantité  de  la  substance  à essayer.  L*î  globule,  après  le 
relVoidisscmenl,  parait  il'un  bleu  très  cMr. 

Le  chlorure  de  potassium , l'azotate  et  le  carl>onate  de  potasse  fondent 
facilement  sur  le  itl  de  platine,  et  colorent  la  llammo  en  violet  pâle. 

Sodium. 

La  soude  caustique,  le  chlorure  de  sodium,  l'azotate , le  carbonate  et 
la  plupart  des  autres  sels  à base  de  soude,  chauffés  à l’extrémité  d’un 
fil  de  platine,  colorent  le  dard  de  la  flamme  en  jaune  légèrement  rou- 
geâtre, et  semblent  en  augmenter  le  volume. 

La  pn'-sence  d’une  grande  quantité  de  [a)tasse  n’empêche  pas  la  cou- 
leur jaune  de  se  produire  ; seulement  la  partie  de  la  flamme  la  plus  rap- 
procha de  la  substance  est  d’un  violet  tirant  sur  le  jaune  , tandis  (jue  la 
partie  extrême  de  la  flamme  est  toujours  jaune  rougeâtre. 

La  soude  mêlée  à une  petite  quantité  de  lithine  donne  une  coloration 
jaune  plus  rougeâtre  que  la  soude  pure. 

Lithium. 

Les  sels  He  lithine  colorent  la  flamme  en  rouge.  ï.*orsqiie  la  lithine  est 
unie  à de  l’acide  phosphorique , et  que  le  sel  ne  contient  i>as  de 
soude,  la  couleur  rouge  due  à la  lithine|se  montre  encore  d'une  ma- 
nière bien  nette  et  très  différente  de  1a  couleur  vert-bleuâtre  due  à l’a- 
cide phosphorique. 

La  soude  tend  à masquer  les  caractères  de  la  lithine  ; cependant 
on  a reconnu  que,  lorsqu’au  lieu  de  fondre  à une  température  élerée 
le  mélange  de  ces  deux  corps,  on  le  chauffe  légèrement,  la  flamme 
se  co\pre  encore  en  rouge , même  lorsque  la  proportion  de  lu  lithine 
est  très  faible. 

La  litliine  difTère  encore  de  la  potasse  et  de  la  soude  en  ce  (]u’elle  at- 
taque rapidement  le  platine  et  laisse  autour  du  point  sur  let|uel  elle  a été 
chaulTée  une  trace  d’un  jaune  sombre.  Les  sels  de  lithine  mêlés  à la  soude 
qui  élimine  la  lithine  produisent  le  même  effet, 

Baiiom. 

Lcsselsdobarite,  à l’exception  des  silicates,  colorent  la  flamme  exté- 
rieure en  vert  jaunâtre. 
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Le  sulfate  de  barite  pur  est  très  difficilement  fusible;  lorsqu'il  est  mêlé 
à du  sulfate  de  strontianc  , il  devient  Ixîaucou])  plus  facile  à fondre.  La 
perle  qu'il  donne  avec  le  carbonate  de  soude,  sur  le  lil  de  platine,  est 
transparente,  même  eu  présence  du  sulfate  de  strontiane  ; le  sulfate  de 
chaux  rend  le  globule  opaque. 

Le  mélange  de  ces  trois  sulfates  exposé  sur  un  charbon  à l’action  pro- 
longées de  la  flamme  de  rwluction  , produit  des  sulfures  de  barium  et  de 
strontium  qui  sont  absorbés  par  le  charbon  et  de  la  chaux  qui  reste  à la 
surface.  I/oxide  de  fer  que  le  sulfate  de  barite  contient  pn^que  toujoura, 
adhère  également  au  charbon  et  ne  le  pénètre  pas. 

La  barite  donne  un  verre  limpide  avec  le  borax  et  le  sel  de  phosphore  ; 
avec  l’azotate  de  cobalt , elle  produit  une  perle  qui  présente  pendant 
qu’elle  est  chaude,  une  couleur  jaune  de  rouille  ou  rouge  qui  disparait 
par  le  refroidissement. 

HironUam. 

La  strontiane  et  ses  sels  colorent  la  flamme  en  pourpre.  Un  mélange 
de  charlwn  et  de  sulfate  de  strontfane  chauffé  au  feu  do  réduction,  donne 
du  sulfure  qu’on  dé“compose  ensuite  par  l’acide  chlorhydrique  dans  une 
pt'tite  capsule  do  porcelaine  : on  évapore  la  licpieur  à siccité,  on  traite  le 
résidu  par  l’alcixil , cpi’on  absorbe  ensuite  par  une  boulette  de  coton  à 
laquelle  on  met  le  feu  : la  flamme  de  l’alcool  se  colore  alore  en  rouge  in- 
tense, surtout  à la  partie  extérieuie. 

La  présence  de  la  strontiane  emjiéchc  de  reconnaître  la  colora- 
tion produite  par  la  barite;  quand  ces  deux  basasse  trouvent  mélangées, 
on  doit  rt>courir  alors  aux  caractères  ordinaires  des  sels  de  barite  et  de 
strontiane. 

Calclam. 

Les  sels  de  chaux  et  principalement  le  carbonate  répandent  un  vi 
éclat  quand  on  l<;s  chauffe  fortement  à l’extrémité  de  la  pointe  bleue  du^ 
dard.  Us  colorent  la  flamme  en  rouge,  mais  avec  beaucoup  moins  d’in- 
tensité que  les  sids  de  strontiane. 

Le  sulfate  de  chaux  est  très  difficile  îi  fondre  ; il  produit,  avec  un  excès 
de  carbonate  de  soude,  une  perle  trouble,  et  se  distingue  par  cette  pro- 
priété des  sels  de  strontiane  et  de  barite.  Le  sulfate  de  chaux,  fondu  sur  le 
charbon  à la  flamme  de  réduction,  n’est  pas  absorbé  comme  les  sulfates 
de  barite  et  de  strontiane. 

La  chaux  isolée  n’éprouve  ni  fusion,  ni  altération  lorsqu’on  la  chauffe 
au  chalumeau  : le  carbonate  de  chaux  donne,  avec  le  sel  de  phosphore 
un  verre  limpide  qui  conserve  sa  transparence  après  le  refroidissement. 

La  chaux,  traitée  par  l’azotate  de  cobalt,  produit  une  masse  noire,  ou 
d’un  gris  sombre  qui  est  infusible. 
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Pour  rfconnaitre  avec  certitude  la  présence  du  lu  cliaux , ou  a recotii’s 
en  général  à la  voie  humide. 

UafméMum. 

La  magnésie  n’éprouve  aucune  alu'-ration  lors<ju’on  la  chaulTcau  dia- 
lumeau.  Son  curbnnute  se  change  racilenient  en  magnésie  caustique  qui 
bleuit  le  papier  rouge  de  tournesol,  et  verdit  le  sirop  de  violettes. 

La  magnésie  forme  avec  le  sel  de  ])hosphore  un  verre  limpide  qui  de- 
vient blanc  de  lait  en  se  refroidissant,  lorsqu'il  a été  saturé  de  magnésie. 

Les  sels  de  magnésie  mouillés  avec  une  dissolution  d'azotate  de  cobalt, 
et  chauffés  dans  la  flamme  d’oxidation,  donnent  un  verre  d'un  ro^  très 
clair;  cette  couleur  ne  se  manifeste  nettement  ((u’aprèslc  refroidissement. 

On  est  souvent  obligé  de  recourir  à la  voie  humide  ]>our  distinguer 
dans  un  mélange  la  présence  de  la  magnésie. 

Alominlam. 

L'alumine  est  infusible:  elle  fond  diflicilemcntavec  le  borax,  et  donne 
à la  longue  un  verre  clair  qui  est  incolore,  si  l'alumine  n’est  pas  mélée  à 
des  oxides  colorants  : elle  produit  avec  le  sel  de  phosphore  un  verre 
trans|airent. 

Tous  les  sels  d'alumine  mélés  à une  dissolution  étendue  de  cobalt,  et 
chauffés  dans  la  flamme  oxidante,  se  colorent  en  bleu  : si  un  ajoute  trop 
de  sel  de  cobalt,  la  coloration  devient  d'un  bleu  tellement  foncé,  (|u'elle 
parait  noire.  Toutefois  ce  caractère,  (|ui  est  précieux  pour  reconnaitre 
l'alumine  pum,  cesse  de  se  manifester  sous  rinfluence  d’un  grand  nom- 
bre de  corps.  La  coloration  bleue  sert  surtout  à reconnaître  l'alumine 
dans  les  silicates  infusibles. 

La  glucinc  fond  très  facilement  avec  le  borax,  et  donne  un  verre  qui 
devient  d'un  blanc  de  lait  en  se  refroidissant  ; elle  est  infusible  dans  le 
sel  de  phosphore.  Chauffée  avec  l'azotate  de  cobalt,  dans  la  flamme  d'uxi* 
dation,  elle  se  colore  en  bleu  grisâtre  clair,  ou  en  noir. 

Tttriam. 

L’yttria  ne  change  pas  d'as|)cct  quand  on  la  chauffe  à la  flamme  du  cha- 
lumeau. Elle  se  dissout  eu  grande  quantité  dans  le  borax,  et  donne, 
comme  la  glucine,  un  verre  laiteux  en  se  refroidissant.  Elle  n'est  pas  co- 
lorée par  la  solution  de  cobalt. 

Terblimi. 

L'oxidc  de  terbium,  à l’état  de  pureté,  se  comporte  au  chalumeau 
comme  l’yttria. 
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Erbitno. 

L’oxide  d’erbiuiu  qui  est  jaune  prend  une  couleur  plus  claire,  et  ac- 
quiert une  certaine  transparence  dans  la  flamme  de  réduction.  Il  se  dis- 
sout lentement  dans  le  borax,  et  dans  le  sel  de  phosphore,  en  donnant  un 
verre  transparent,  qui  devient  d’un  blanc  do  lait  par  le  refroidissement. 
Il  ne  fond  pas  dans  le  carbonate  de  soude,  et  n’est  pas  coloré  par  l'azotate 
de  cobalt. 

Zirconium  M}. 

La  zircone  est  inl'usible,  comme  la  chaux  et  la  ma^^ntisie;  elle  rend  la 
flamme  tivs  éclatante. 

Elle  fond  facilement,  lorsqu’on  la  chauffe  avec  le  Iwrax,  en  donnant  un 
verre  qui  devient  laiteux  parle  refroidissement,  quand  il  a été  saturé  de 
zircone.  La  zircoiw  fond  plus  diriicilement  dans  le  sel  de  phosphore,  et 
donne  un  verre  qui  devient  trouble.  Elle  ne  fond  ]>as  avec  le  carbonate 
de  soude,  et  se  colore  en  violet  sale  par  lu  dissolution  de  cobalt. 

TborlDlimi. 

La  thoriue  est  infusible  ; elle  se  dissout  en  jjetite  quantité  dans  le  borax 
Pt  dans  le  sel  de  phosphore;  elle  ne  se  dissout  pas  dans  le  carbonate  de 
soude,  et  n’est  pas  colorée  par  la  dissolution  de  cobalt. 

Certoai  el  Mnilune. 

Le  protoxide  de  cérium  est  transformé  facilement  par  la  flamme  du 
chalumeau  en  sesfiui-oxidc,  qui  ne  s’altère  pas  dans  la  flamme  de  ré- 
duction. 

L’oxide  de  cérium  fond  avec  le  borax  dans  la  flamme  d’oxidation,  et 
donne  un  verre  rouge  ou  jaune  foncé;  mais  par  le  refroidissement,  la 
cou  leur  perd  de  son  ititensité,  et  devient  jaune  pur.  A un  certain  point  de 
saturation,  le  verre  jamt  devenir  opaque  : dans  la  flamme  de  réduction, 
sa  couleur  diminue  læaucoup  ; et  un  verre  qui  ne  serait  devenu  que  jaune 
dans  la  flamme  d’oxidation , deviendrait  incolore  dans  la  flamme  de 
réduction.  L’oxide  de  cérium  se  comporte  avec  le  sel  de  phosphore 
dans  la  flainuie  d’oxidation  comme  avec  le  borax;  seulement  la  couleur 
disparait  complètement  par  le  refroidissement.  Dans  la  flamme  de  réduc- 
tion, le  verre  est  incolore  à froid  comme  à chaud,  ce  qui  distingue  l’oxide 
de  cérium  de  l’oxide  de  fer;  et  de  plus  , le  verre  reste  transparent , même 
lors<]u’il  est  saturé.  Chauffé  avec  le  carbonate  de  soude,  l’oxide  de  cérium 
ne  se  dissout  pas  ; le  fondant  est  absorbé  par  le  charbon  , et  le  protoxide 
d(!  cérium  reste,  avec  un  aspect  blanc  ou  gris.  Traité  par  la  solution  de 
cobalt,  il  ne  change  pas  de  couleur. 

(1)  Selon  M.  S\enl>crg,  la  lircone  est  toujours  accompagnéo  d'uua  autre  tarre 
qu  il  a appelt^c  norme. 
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L’oxide  de  lanthane  n'éprouve  pas  de  niodilication  lorsqu’on  le  chauffe 
dans  les  deux  flamnies.  Il  forme,  avec  le  borax  et  le  sel  de  phosphore,  un 
verre  qui  devient  opaque  par  le  refroidissement.  Il  n'est  pas  dissous  par 
le  carbonate  de  soude,  et  ne  produit  aucune  coloration  avec  l’azotate  de 
cobalt. 

Dldymc. 

L’oxide  de  didyme  ne  change  pas  dans  la  flamme  oxidante,  tandis  qu’il 
passe  du  brun  au  gris  dans  la  flamme  ik'  réduction  : il  forme,  avec  le  bo- 
rax et  le  sel  de  phosidiore,  un  verre  transparent  de  couleur  amétliyste.  Il 
ne  .se  dissout  pas  dans  le  carbonate  de  soude,  et  n’est  pas  coloré  par  la 
dis.solution  de  cobalt. 

Les  oxides  de  manganés»?  ne  sont  pas  fusibles,  et  deviennent  bruns  après 
avoir  été  calcinés,  l'ondus  avec  le  borax  dans  la  flamme  oxidante,  ils 
donnent  un  verre  de  couleur  améthyste  à chaud,  et  rouge  un  peu  violacé 
il  froid.  Un  excès  d'oxide  produit  un  verre  noir  qui  no  parait  transparent 
qu’en  couches  très  minces.  Ce  verre  devient  incolore  dans  la  flamme  d’oxi- 
dation,  surtout  sur  le  charbon  et  en  présence  de  l’étain. 

Le  verra  produit  avec  les  oxides  de  manganèse  et  le  sel  de  phos- 
phore est  violet  : avec  le  carbonate  de  soude,  la  perle  acquiert  une  cou- 
leur d’un  bleu  vert  que  la  flamme  de  n’xluction  ne  fait  pas  disparaître. 

Ouand  la  proportion  d’oxide  de  manganèse  est  trop  faible  pour  colorer 
le  verre,  il  suffit  d’ajouter  au  mélange  une  petite  quantité  d’azotate  de 
potasse.  En  gtùiéral,  on  essaie  les  oxides  de  mangani-se  avec  la  soude  sur 
une  lame  de  platine.  La  couleur  verte  du  mélange  (caméléon  minéral}  de- 
vient le  principal  indice  de  la  présence  du  manganèse.  Un  dix-millième 
de  cet  oxide  suffit  pour  colorer  la  soude  en  vert. 

Quelques  oxides  mélidliijues  peuvent  raas<iuer  ou  modifier  les  caractères 
du  manganèse. 

L’oxide  de  fer  tend  à ramener  au  jaune  la  couleur  verte  du  caméléon  ; 
et  lorsqu’on  calcine  le  mélange  dans  la  flamme  de  réduction,  sur  un 
cliarbun,  en  présence  d’une  petite  quantité  d’étain,  le  verre,  au  lieu  de 
devenir  incolore,  comme  avec  les  oxides  de  mangam'ise  purs , conserve 
une  teinte  verte  duo  à du  protoxide  de  fer.  , 

Les  oxides  de  manganèse,  inélés  à de  l’oxide  de  cobalt  et  à de  la  silice, 
donnent  un  verre  qui  parait  bleu;  avec  l’oxide  de  chrome,  la  perle  est 
d’un  vert  plus  ou  moins  jaune. 

Lorsque  les  oxides  de  manganèse  sont  mélés  à des  sulfures  ou  à des  ar- 
séniures,  il  faut  soumettre  le  mélange  au  grillage  avant  de  l’essayer  au 
chalumeau. 

Fer. 

Le  sesqui-oxide  de  fer  no  change  pas  lorsqu’on  le  chauffe  à la  flamme 
exh'u'ieure,  mais  noircit  et  devient  magnétique  dans  la  flamme  intérieure. 
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Au  feu  d’oxidation , l’oxide  de  fer  donne  avec  le  borax  un  verre  dont 
la  couleur  rouge-soinbre  devient  jaunâtre  et  (|uelquefois  même  disparaît 
entièrement  par  le  refroidissement.  Dans  la  flamme  de  nduction , la 
perle  devient  d’un  vcrUiouteille  ou  vert-blouàtre. 

Quand  l’oxidc  de  fer  est  mêlé  aux  oxides  de  plomb , d’étain , de  bis- 
muth, (l’antimoine , de  zinc,  etc.,  on  le  dissout  dans  le  borax  à la  flamme 
de  réduction  , et  l’on  obtient  un  verre  formé  de  borate  de  protoxide  de 
fer  et  de  soude  mêlé  à des  grains  métalliques  qu’on  en  sépare  lorsque  la 
perle  est  encore  molle.  La  masse  vitreuse  chauffée  de  nouveau  nu  feu 
de  réduction,  donne  une  perle  d’un  vert-bouteille  ou  d’un  vert  bleuâtre. 
La  présence  de  l’étniu  facilite  la  transformation  du  sestjui-oxide  de  fer  en 
protoxide. 

Si  le  fer  est  mêlé  à du  cobalt , on  reconnaît  la  présence  de  ce  der- 
nier métal  à la  couleur  bleue  du  verre  après  le  refroidissement.  La  perle 
chaulîix;  dans  la  flamme  oxidante  est  verte , et  présente  des  nuances 
diverses,  soit  à chaud,  soit  après  le  refroidissement,  jMirce  que  la  cou- 
leur jaune  du  .sesejui-oxide  de  fer  produit  du  vert  avec  la  couleur  bleue  de 
l’oxide  de  cobalt. 

Lorsque  le  fer  est  uni  à des  sulfures  ou  à des  arséniurcs , il  faut  griller 
le  mi'lange  avant  do  le  traiter  par  le  borax  au  feu  d’oxidation.  La  couleur 
jaune  du  ses(]ui-oxide  de  fer  peut  être  alors  facilement  reconnue.  Toute- 
fois, si  le  fer  était  mêlé  à du  cuivre,  la  couleur  bleue  produite  par  l’oxide 
de  cuivre  formerait  du  vert  avec  la  couleur  jaune  du  i>eroxide  de  fer. 
Quand  ce  cas  se  présente,  on  chauffe  la  perle  sur  du  charbon  à la  flamme 
de  réduction  , jusqu’à  ce  que  tout  le  cuivre  se  soit  séparé  à l'état  métal- 
lique ; la  perle  devient  d'un  vert-bouteille , et  acquiert  plus  de  trans- 
parence par  sa  fusion  avec  l’étain. 

Si  le  fer  est  mélangé  à du  manganèse , la  couleur  que  cet  oxide  donne 
à la  perle  doit  disparaître  sur  le  charlxm  dans  la  flamme  de  réduc- 
tion. 

Quand  l’oxide  de  fer  est  mêlé  à l’oxide  de  chrome,  on  reconnaît  ce  der- 
nier oxide  en  chauffant  le  mélange  avec  du  salpêtre  et  do  la  potasse  dans 
la  flamme  oxidante.  La  masse  traitée  par  l’eau  donne  une  dissolution 
jaune  de  chromate  de  potasse,  et  laisse  l’oxide  de  fer  à l’état  de  poudre 
insoluble. 

Un  mélange  d’oxides  de  fer  et  d’uranium  se  reconnaît  en  fondant  l’es- 
sai avec  du  bisulfate  de  potasse  ; on  dissout  la  masse  dans  l’eau . et  on  y 
ajoute  du  carbonate  de  potasse  en  cxc(*s  ; l’oxide  de  fer  est  précipité,  tan- 
dis que  l’oxide  d’uranium  reste  dans  la  dissolution. 

L’oxide  de  fer,  mêlé  au  tungstène  et  au  titane,  donne  un  ven’C  jaune, 
quand  on  le  fond  dans  la  flamme  oxidante,  awc  le  sel  de  phosphore, 
parce  que  le  tungstène  et  le  titane  forment  eux-mêmes  des  verres  d’un 
jaune  clair  dans  la  flamme  oxidante;  mais  dans  la  flamme  réductive,  le 
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sc-l  (II!  phosphore  forme  avec  ces  métaux,  une  perle  d'un  rouge  de  sang 
plus  ou  moins  foncé. 

Ckroiue. 

L’oxide  de  chrome  donne  avtw;  le  borax,  dans  la  flamme  d'oxidation,  un 
verre  jaune  i»  chaud  elverl-blouftlre  àfroid.  Lors<|ue  la  proportion  d’oxide 
de  chrome  est  considérable,  la  perle  est  d’un  rouge  foncé  à chaud,  jaune 
pendant  le  refroidissement,  et  d’un  lieau  vert  très  légèrement  bleufttre  à 
froid.  La  perle,  devient  verü>  dans  la  flamme  de  réduction,  et  conserse 
a'tte  couleur  après  le  refroidissement.  L’addition  de  l’étain  ne  produit 
aucun  changement. 

Dans  la  tiannne  d’oxidation , l’oxide  de  chrome  donne  avec  le  sel  do 
phosj)hore  un  verre  rougeâtre  il  chaud , d’un  vert  sale  pendant  le  refroi- 
di.ssement,  etd'un  beau  vert  à froid.  I>es  couleurs  sont  plus  intenses  dans 
la  flamme  deré-duction. 

L’oxide  de  chrome  se  dissout  dans  le  carlronate  de  soude  et  produit, 
dans  la  flamme  oxidante,  un  verre  brun  foncé  à chaud,  jaune  et  transpa- 
rent api-es  le  refroidi.ssement.  Ce  verre  devient  opaque  dans  la  flamme 
nkliiclive,  et  parait  vert  ii  froid. 

Les  minerais  dans  le.squels  la  présence  du  chrome  ne  peut  être  direc- 
tement constatée  par  les  phénomènes  de  coloration  sont  fondus  dans 
la  llamme  oxidante  avec  un  mélange  de  jxrids  égaux  de  carbonate  de 
soude  et  de  nitre.  En  [wu  de  temps , tout  le  clirome  passe  à l’état  de 
chromate  de  potasse. 

On  traite  la  masse  par  l’eau  bouillante;  si  la  liqueur  contient  duman- 
ganate  de  potasse,  elle  passe  rapidement  du  vert  au  violet  : on  fait  bouil- 
lir cette  dissolution  avec  de  l’acide  acétique,  sans  la  séparer  de  la  partie 
insoluble;  l’acide  permanganique  se  décompose,  et  la  liqueur  devient  jau- 
nfttre  ; on  la  décante , et  on  y ajoute  de  l’acétate  de  plomb  qui  produit- 
un  précipité  jaune  de  chromate  de  plomb,  facile  à reconnaître. 

Si  la  substance  soumise  à l’examen  contenait  du  soufre  ou  du  phos- 
phore, le  précipité  de  chromate  serait  mêlé  de  sulfate  et  de  phosphate  de 
plomb  ; un  essai  avec  le  sel  de  phosphore  indiquerait  alors  facilement  la 
présence  du  chrome. 

Ztnr  Cl  cadmium. 

Pour  reconnaitre  au  moyeu  du  dmlumeau  la  présence  du  zinc . on  se 
fonde  : l'  sur  la  volatilité  de  ce  métal  ; 2°  sur  la  fixité  de  son  oxide;  3* .sur 
la  couleur  jaune  que  prend  l’oxide  de  zinc  lorsqu’il  est  chaud , et  sur  la 
propriété  que  possède  l’oxide  de  zinc  d'étre  coloré  eu  vert  par  la  solution 
de  cobalt. 

Lorsque  la  substance  à examiner  contient  beaucoup  de  zinc,  on  la 
soumet  directement  au  chalumeau  ; mais  si  la  pro|>ortion  de  ce  métal  est 
faible,  il  faut  traiter  la  matière  par  un  fondant  composé  de  2 parties  de 
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carbonate  de  soude  et  d'une  partie  et  demie  de  borax.  Dans  les  deux  cas, 
on  ciinult'e  la  substance  sur  un  cbarbon  dans  la  tiainme  réductive;  le 
linc  se  volatilise,  et  forme  au  contact  de  l’air  un  oxide  qui  se  dépose  sur 
le  charbon  ; on  constate  que  cet  oxide  est  jaune  à chaud,  et  incolore  à 
froid. 

Si  le  plomb  est  mêlé  au  zinc  , on  remarque  que  l’oxide  de  zinc  se  dé- 
pose jirès  du  corps  à essayer,  tandis  que  la  plus  grande  partie  de  l’oxide  de 
plomb  semble  s’en  éloigner. 

Pour  caractériser  nettement  le  zinc,  il  est  mieux  de  mouiller  légèrement 
la  poudre  à essayer  avec  une  dissolution  de  cobalt  et  de  la  chaulTer 
fortement  à la  llanime  d’oxidation  ; l’oxide  de  plomb  se  volatilise  com- 
plètement , et  l’oxide  de  zinc  se  CA)lore  en  vert  après  le  refroidi.s.scinent. 

L’oxide  de  zinc  est  infusible  dans  le  borax. 

Lorsque  le  zinc  c'st  mêlé  à du  cadmium,  ce  dernier  métal  produit  d’a- 
bord un  oxide  d’un  rouge  brun  sur  lecfuel  l’oxide  de  zinc  vient  se  déposer. 

L’oxide  de  cadmium  , chauffé  à la  flamme  de  réduction,  disparait  en 
quel(]ues  instants  en  laissant  sur  le  charbon  une  tr  ice  rouge  ou  jaune 
orangée.  On  reconnaît  ainsi  un  ou  deux  centièmes  de  cadmium  dans 
le  zinc. 

Le  cadmium  étant  beaucoup  plus  volatil  que  le  zinc,  le  plomb,  l’an- 
timoine et  le  bismuth , si  on  chaulTe  modérément  le  cadmium  contenant 
un  ou  plusieurs  de  ces  ntétaux , on  remarque  au  bout  de  peu  de  temps  à 
cêtéde  l’essai  un  dépêt  rouge  brun  d’oxide  de  cadmium. 

Le  borax  dissout  une  très  grande  quantité  d’oxide  de  cadmium , et 
produit  un  verre  transparent  dont  la  couleur  jaunâtre  disparaît  en  grande 
partie  par  le  refroidissement. 

Cobalt. 

L’oxide  de  cobalt  fond  aistiment  dans  le  borax , et  forme  avec  ce  réactif 
un  verre  transparent  d’une  belle  couleur  bleue.  Il  suflit  d’une  très  faible 
quantité  d’oxide  de  cobalt  pour  colorer  les  fondants  en  bleu  : si  la  pro- 
portion était  trop  grande , le  verre  paraîtrait  noir. 

Le  fer  mêlé  au  cobalt  tend  à donner  une  perle  colorée  en  vert;  pour 
reconnaître  alors  avec  certitude  la  présence  du  cobalt , on  chauffe  l’essai 
avec  du  fondant  que  l’on  renouvelle  plusieurs  fois  ; le  fer,  étant  plus  oxi- 
dable  que  le  cobalt , s’oxide  le  premier,  et  entre  en  dissolution  dans  le 
fondant,  tandis  que  le  cobalt  s’oxide  en  dernier  lieu,  et  finit  pardonner 
une  perle  d’un  bleu  pur. 

S’il  se  trouvait  dans  l’essai  une  certaine  quantité  de  nickel  et  de  cuivre, 
ces  deux  métaux  s’oxideraient  après  le  cobalt  et  altéreraient  la  teinte 
bleue  de  la  perle;  il  suffit  de  chauffer  la  i»rle  avec  du  charbon  , à la 
flamme  de  réduction , pour  faire  passer  le  nickel  et  le  cuivre  à l’état 
métallique  ; la  perle  reprend  alors  sa  teinte  d’un  bleu  pur. 
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L'oxide  (le  nickel  fond  facilement  avec  le  borax , et  donne  un  verra 
orangé  ou  rouge&tre  qui  devient  jaune  ou  presque  incolore  par  le  re- 
froidissement. l'ne  pro|)urtion  considi'rnble  d’oxide  de  nickel  donne 
pendant  la  fusion  un  verre  opaque  et  brun , qui  devient  rouge  sombre,  et 
transparent  |>ar  le  refroidissement. 

A la  llamnie  de  n’Mluctiüii , le  verre  devient  grisâtre  par  l’interposition 
de  parcelles  roétalli(|ues  de  nickel. 

La  soude  ne  dissout  pas  l’oxide  de  nickel  ; en  ))résence  d’une  grande 
(piantité  de  soude,  cet  oxide  est  rétiuit  facilement  et  donne  une  poudre 
métallique  blanche,  brillante,  ()ui  est  attinie  par  l’aimant. 

ËUIn. 

Le  protoxide  d’étain  anhydre  ou  hydraté  brûle  comme  do  l’amadou  en 
se  changeant  en  acide  mélastaimique.  Il  fond,  mais  très  diflicileiuenl  avec 
le  borax,  et  produit  un  verre  transparent.  la^s  sels  d’étain  donnent  sur  le 
charbon,  avec  le  carbonate  de  .soude,  ut  plus  facilement  avec  le  cyanura 
de  pola.ssiuin  , un  culot  blanc  d’étain  métallique  , tri>s  fusible  et  mal- 
léable. Ce  culot,  séparé  de  la  scorie  qui  l’enveloppe,  et  chauffé  sur  un 
charbon  dans  la  flamme  oxidantc,  se  recouvre  d’une  croûte  blanche  non 
volatile, 

Lors(|uc  l’étain  est  mélé  avec  du  fer,  on  traite  le  mélange  à la  flamme 
de  réduction  sur  le  charbon  , avec  un  mélange  de  borax  et  de  soude;  la 
scorie  retient  l’oxide  de  fer,  tandis  (|u’ou  obtient  un  grain  d’étain  réduit. 

Iji  traitement  par  la  soude,  au  feu  de  réduction,  permet  de  reconnaître 
1/200  d’étain  dans  certains  minerais  de  tantale,  de  titane  et  d’uranium. 

Tlunr. 

L’acide  titanique  ne  change  pas  d’aspect  quand  on  le  chauffe  sans  fon- 
dants ; mais  il  donne  avec  le  borax,  dans  la  flamme  oxidante,  un  verre 
qui  parait  jaune  à chaud  , (|uand  il  est  chargé  d’acide  titanique  et  qui 
est  incolore  à froid.  Le  verre  prend,  avec  un  excès  d’acide  titanique  , 
l'aspect  do  l’émail  : il  devient  jaune  clair  dans  la  flamme  de  réduction  , 
s’il  contient  peu  de  titane  ; mais  s’il  en  contient  beaucoup,  il  acquiert 
une  couleur  d’un  jaune  foncé.  Une  sursaturation  produirait  un  émail 
bleufttrc. 

Dans  la  flamme  d’oxidation,  l’acide  titanique  se  comporte  avec  le  sel 
de  pho.sphore  comme  avec  le  borax  ; mais  dans  la  flamme  de  réduction, 
le  verre  obtenu  avec  le  sel  de  phosphore  parait  jaune  à chaud,  et  en.se 
refroidissant  devient  d’altord  rouge  et  ensuite  d’un  beau  violet.  Un  grand 
excès  d’acide  titanique  rend  le  verre  opaque,  mais  no  donne  pas  d’émail. 
Lors((ue  l’acide  titanique  contient  du  fer,  la  perle  parait  d’un  brun  jaune 
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OU  d'un  brun  rouge  après  le  refroidissement  ; mais  une  addition  d'étain 
fait  disparaître  sa  couleur. 

L'acide  titanique  se  dissout  avec  effervesceiicc  dans  le  carbonate  de 
soude  en  donnant  un  ven'c  jaune  foncé  que  le  cliarbon  n'absorbe  pas,  et 
qui  devient  grisâtre  ou  blanc  après  le  refroidissement. 

Il  existe  un  grand  nombre  d'oxides  qui  masquent  les  caractères  du 
titane  avec  les  fondants  ; mais  on  pourra  toujours  reconnaître  ce 
métal,  fùt-il  en  quantité  très  petite,  par  le  procédé  suivant  : 

On. fond  la  substance  réduite  en  poudre  très  line,  avec  6 ou  8 fois  son 
poids  de  bi-sulfatc  de  potas.se  ; la  fusion  doit  avoir  lieu  en  plusieurs 
fois  dans  une  petite  cuillère  de  platine  ; on  fait  bouillir  la  masse  fondue 
avec  une  petite  quantité  d'eau  , et  on  laisse  déiwser  les  matières  non 
dissoutes.  La  dissolution  décantée  est  sursaturée  par  quelques  gouttes  d'a- 
cide azotique  dans  une  petite  capsule  de  porcelaine , et  portée  à l'ébulli- 
tion avec  5 ou  6 fois  son  poids  d'eau.  L'acide  titanique  se  précipite  peu 
à peu  en  poudre  blanche  qu'on  recueille  sur  un  petit  filtre,  et  qu'on 
lave  avec  quelques  gouttes  d'acitle  azotique  faible  : on  examine  ensuite 
les  caractères  de  l'acide  titanique  par  les  movens  que  nous  avons  ùi- 
diqués. 

Antlniolof. 


L’oxide  d'antimoine  se  volatilise  dans  la  flamme  oxidante,  mais  il  e.st 
ramené  à l’éfat  métallique  dans  la  flamme  de  réduefion  : il  se  forme  un 
dépôt  d'oxide  sur  les  parties  du  <'barbon  voisines  du  métal  réduit,  et  la 
flamme  se  colore  en  bleu  verdèlre. 

Le  borax  dissout  l'oxide  d'antimoine  en  grande  quantité,  et  produit, 
dans  la  flamme  oxidante,  un  verre  qui  parait  jaune  pendant  qu'il  est 
chaud,  et  devient  presque  incolore  par  le  refroidissement.  En  chauffant 
la  perle  pendant  très  longtemps  dans  la  flamme  oxidante,  on  volatilise 
tout  l'antimoine. 

La  perle  que  l’on  forme  avec  le  borax  dans  la  flamme  d’oxidation, 
devient  grise  ou  noire  et  perd  sa  transparence  dans  la  flamme  de 
réduction.  Si  on  laissait  trop  longtemps  la  perle  exposée  à l’action  de 
cette  flamme,  tout  l’antimoine  s’en  séparerait. 

L’oxide  d’antimoine  se  dissout  avec  effervescence  dans  le  sel  de  phos- 
phore en  formant  une  perle  jaunAtre  à chaud  , qui  .se  comporte  comme 
la  perle  de  borax  et  d'oxide  d’antimoine  dans  la  flamme  de  réduction. 

L’oxide  d’antimoine  est  réduit  sur  le  charbon  par  le  carbonate  de  soude, 
et  se  volatilise  peu  à peu  en  déposant  un  anneau  d’oxide  d’antimoine  sur 
les  parties  voisines  du  point  chauffé. 

L’antimoine  se  reconnaît  dans  un  alliage,  au  dépôt  qu'il  forme  quand 
on  le  chauffe.  Si  l'alliage  contient  des  métaux  volatils,  tels  que  le  plomb 
et  le  bismuth , ces  derniers  métaux  se  déposent  à l'état  d’oxides  avec 
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l'oxiilu  (l'aiitimuiiic  ; imi  SiUiinctlant  ce  (lé[)ût  ù l'action  ilc  i'acidc  borique  , 
dans  la  llamnie  de  rédiiclion,  à une  tcmiM-rature  peu  éleviie , on  obtient 
un  résidu  d'antimoine  pur  ipie  l’on  recounuit  aux  caractères  ordinaires  , 
et  surtout  en  le  dissolvant,  à la  llammed'oxidation,  dans  le  sel  de  phos- 
phore, et  en  soumettant  pendunt  un  instant  la  perle  avec  un  peu  d’étaiii 
il  la  llaniine  de  rikluction. 

Lorsque  rantimoine  est  allié  à une  proportion  considérable  de  cuivre, 
on  obtient  un  verre  gris  foncé  ou  noir  dont  ou  peut  chasser  entièrement 
l’antimoine  par  une  forte  chaleur;  la  coloration  due  au  cuivre  apparaît 
en  dernier  lieu. 

Pour  reconnaître  un  mélange  de  sulfure  d’antimoine  et  de  sulfure  d’ar- 
senic, ou  le  chauffe  dans  un  tube  de  verre  fermé  par  un  bout  ; ce  dernier 
sulfure  .se  volatili.se,  et  bientèt  il  ne  reste  plus  qu’une  masse  noire  de  sul- 
fure d'antimoine.  On  coupe  la  partie  inférieure  du  tulie,  et  on  essaie  le 
rt'.sidu  qu'il  contient  en  le  chauffant  dans  un  tube  ouvert  par  les  deux 
bouts.  Il  se  produit  un  dégagement  d’acide  sulfureux  et  un  dépi'it  blanc 
d’oxide  d’antimoine. 

Blsmalb. 

Le  bismuth  chauffé  sur  un  charlton  donne  un  oxide  d’une  couleur 
jaune  orangé  foncé,  qui  devient  jaune  citron  par  le  refroidissement,  et 
blanc  bleuâtre  quand  il  est  en  couches  très  minces. 

Une  petite  (juantité  d’oxide  de  bismuth  forme,  avec  le  borax,  une  perle 
jaune  à chaud  et  incolore  à froid. 

Si  cet  oxide  est  en  excès,  il  donne  une  perle  rougtvjaunâtre  à chaud, 
qui  devient  jaune  et  opaline  en  »■  refroidis.s;mt.  Traité  par  le  borax  sur 
le  charbon  dans  la  llamnie  réductive  , ce  verre  devient  d’abord  gris  et 
opalin  ; il  bout  ensuite  ju.squ’ii  ce  (|ue  tout  le  bismuth  se  soit  volatilisé,  et 
redevient  limpide.  Cette  réaction  se  détermine  (ilus  rapidement  par  l’ad- 
dition d’un  peu  d’étain. 

L’oxide  de  bismuth,  mêlé  au  sel  de  phosphore,  se  dissout  dans  la  llamme 
oxidante,  en  donnant  un  verre  clair  et  incolore.  Un  excf'S  d’oxide  de  bis- 
muth produit  un  verre  jaune  à chaud,  qui  devient  incolore,  et  se  trouble 
par  le  refroidissement.  Dans  la  tlainme  do  réduction,  ce  verre  est  incolore 
à chaud;  mais  à froid  , il  est  d’un  gris  noir  et  opaque. 

L’oxide  de  bismuth  t»st  presque  immédiatement  réduit  par  le  carbonate 
de  soude  sur  le  charbon.  11  n’est  pus  coloré  par  l'azotate  de  cobalt. 

Honib. 

Le  plomb  se  reconnaît  en  général  ii  la  couleur  jaune  de  son  proloxide, 
et  il  la  propriété  que  présente  cet  oxide  de  former,  par  la  fusion,  un  verre 
orangé,  qui  se  réduit  sur  le  charbon  en  un  grain  de  plomb,  dont  on  con- 
state l'ucilement  la  mollesse,  la  malléabilité  et  la  grande  fusibilité. 
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L’oxide  de  plomb  donne  avec  le  borax  un  verre  transi>ai'cnt,  ([ui  (!st 
jaune  à chaud  et  incolore  en  se  relVoidissant. 

Ce  verre  ne  devient  pas  globulaire  sur  le  charbon,  il  s’y  étale,  pendant 
que  le  plomb  se  ré-duit  en  bouillonnant  et  en  coulant  vers  les  bords  du 
charbon. 

L’antimoine  et  le  bismuth  augmentent  l'intensité  de  la  couleur  jaune 
de  l’oxide  de  plomb. 

Lorsfjue  le  plomb  est  mêlé  ii  du  zinc,  ce  dernier  métal  ne  s’oppose  pas 
à la  coloration  de  l’oxide  de  plomb,  et  la  llamme  extérieure  présente  en- 
core une  teinte  d’un  bleu  d'azur. 

Ciilvrr. 

L’oxide  de  cuivre,  exposé  au  feu  d’oxidation,  se  fond  en  un  globule 
noir  qui  s’étend  peu  à peu  sur  le  charbon.  Au  feu  de  réduction,  l’oxide  de 
cuivre  est  réduit  et  affecte  la  couleur  rouge,  brillante  qui  le  caractérise; 
niais  aussitôt  tpie  l’insufllation  ce.ssc,  la  surface  de  ce  métal  s’oxide  de 
nouveau,  et  redevient  brune  : a une  température  très  élevée,  le  cuivre 
se  réunit , et  donne  un  grain  rouge  métallique. 

Le  bi-oxidede  cuivre  se  dis,soutdans  le  borax,  et  lui  communique  une 
couleur  verte  a chaud  et  bleue  à froid.  Si  la  ({uantité  d’oxide  de  cuivre 
est  grande,  la  perle  est  d’un  vert  si  foncé  à chaud,  qu’elle  parait  opaque; 
mais,  par  le  refroidissmuent,  elle  redevient  transparente  et  d'un  bleu  ver- 
dâtre. Dans  la  llamme  de  réduction,  ce  verre  se  décolore  d’abord,  et 
prend  ensuite  une  tiunte  rouge  en  devenant  opaqut?.  Le  cuivre  métallique 
se  sépare  après  une  chaleur  prolongée,  et  la  perle  est  incolore. 

L’oxide  de  cuivre  se  comporte  avec  le  sel  de  phosphore  comme  avec 
le  borax  ; seulement  les  colorations  sont  moins  intenses  qu’avec  ce  dernier 
sel. 

Chauffésur  le  lil  de  platine  avec  le  carbonate  de  soude,  l’oxide  de  cuivre 
forme  une  jterle  limpide  et  verte  qui  |)crd  sa  couleur,  et  devient  opaque 
par  le  refroidissement.  Ce  verre  est  réduit  sur  le  charbon,  et  laisse  déposer 
le  cuivre  qu’il  contient.  . 

Lorsque  l’oxide  de  cuivre  est  mêlé  aux  oxides  d’antimoine,  lie  bismuth 
et  de  plomb,  la  perle  ne  présente  plus  avec  netteté  le  caractère  distinctif 
du  cuivre;  elle  devient  d'un  gris  foncé  dans  la  flamme  de  réduction. 

Alora  il  faut  soumettre  le  médange , sur  le  charbon  , à 1a  llamme  oxi- 
dantc,  pour  eu  éliminer  par  la  volatilisation  la  plus  grande  partie  de  l’an- 
timoine, du  bismuth  et  du  plomb.  On  ajoute  un  peu  d’acide  borique  au 
mélange  ipi’on  chauffe  dans  la  llamme  de  réduction.  L’oxide  de  ])lnmb 
reste  en  dissolution  dans  l’acide  borique,  tandis  que  le  bismuth  et  l'anti- 
moine sont  volatilisés.  Le  verre  présente  ensuite  avec  le  sel  de  phosphore 
les  caractères  de  l’oxide  de  cuivre. 

Pour  recouuaiU'e  une  très  petite  quantité  de  cuivre  allié  à l’étain,  un 
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chauiTe  l’alliago  dans  la  tlamniR  d’oxidatioii  avec  le  sel  de  phosphore  sur 
un  charbon.  Coinnu;  l'clain  s'oxido  et  se  dissout  le  premier,  on  arrive 
assez  l'acilcment  par  des  traitenienls  successifs,  à obtenir  un  culot  mé- 
tallique, contenant  tout  le  cuivre  de  l’alliage,  et  seulement  (Us  traces 
d’étain.  la;  culot  est  ensuite  traité  par  le  sel  de  phosphore  à la  manière 
ordinaire. 

Lorsrjuc  le  cuivre  se  rencontre  dans  d(S  pyrites  martiales  ou  dans  des 
combinaisons  salines  en  trop  petite  quantité  pour  qu’il  soit  possible  de 
le  reconnaitio  par  les  proctnlré  qui  viennent  d’étre  indiqués , on  mêle 
la  substance  préalablement  grillé  e avec  2 parties  de  carbonate  de  soude, 
1 partie  de  borax,  et  quelques  millièmes  de  plomb.  Ce  mélange  est  sou- 
mis à la  llamine  de  réduction  ; le  cuivre  qu’il  contient  s’allie  au  plomb  , 
et  forme  un  culot  qu’on  es.saie,  comme  on  l’a  indiqué  précédemment, 
par  l’acide  borique  et  le  sel  de  phosphore. 

Quand  le  cuivre  et  le  fer  se  rencontrent  ensemble , on  les  réduit  dans 
le  même  essai  en  particules  distinctes  , que  l’on  peut  reconnaître  à leur 
couleur,  etstiparer  avec  le  barreau  aimanté. 

Les  composés  de  cuivre  colorent  en  vert  intense  la  flamme  extérieure. 
Quand  ils  sont  mêlés  à beaucoup  de  plomb,  la  flamme  est  bleue  dans  le 
centre,  et  verte  sur  les  bords.  Lorsepte  lit  coloration  n’est  pas  apparente, 
il  faut  nyuire  la  substance  à analyser  en  poudre  line,  la  mouiller  avec,  de 
l’acide  cblorbydrique,  et  la  porter  dans  la  llamrac  intérieure  qui  se  colore 
en  bleu  d’azur,  en  bleu  verdâtre,  et  quelquefois  en  bleu  rougefttre. 

l'raDlmu. 

Le  sesqui-oxide  tl’uranium  se  comporte  comme  l’oxide  de  fer  quand 
on  le  cliauflé  avec  du  bonix  ; seulement  la  coloration  est  plus  claire  dans 
la  flamme  d’oxidation,  et  plus  foncée  dans  la  flamme  de  réduction. 

Chauffé  dans  cette  dernière  flamme  avec  le  sel  de  phosphore,  l’oxide 
d’uranium  fonne  une  perje  limpide,  qui  est  jaune  à chaud , et  verte  jau- 
nâtre à froid.  Cette  perle  prend,  dans  la  flamme  de  réduction,  une  cou- 
leur verte,  dont  l’intensité  augmente  par  le  refroidissement. 

L’oxide  d’uranium  calciné  avec  un  grand  excès  de  carbonate  de  soude, 
pénètre  dans  l’intérieur  du  charbon  , sans  toutefois  se  réduire  à l’état 
métallique.  Il  n’est  pas  coloré  par  l’oxide  de  cobalt. 

Lorsque  le  sesqui-oxide  d’uranium  est  pur,  on  le  reconnaft  facilement 
«n  le  cbaulfant  avec  le  sel  de  phosphore  ; mais  quand  il  contient  des 
oxides  de  fer  et  do  titane,  on  doit  fondre  la  substance  réduite  en  poudre 
fine  avec  du  bisulfate  de  potasse,  traiter  par  l’eau  la  masse  fondue, 
et  y ajoutei'  un  excès  de  carbonate  de  potasse , qui  ne  dissout  que  l’oxide 
•d’uranium. 

Si  la  substance  contient  du  cuivre , on  sépare  ce  métal  en  chauffant 
l’essai  sur  du  charbon  dans  la  flamme  de  réduction  , avec  du  carbonate 
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(le  suude,  du  büi'ax  et  une  tn'-s  petite  ([uaiitité  d’argent  pur,  jusqu’à  ce  que 
tout  le  cuivre  soit  réduit  et  allié  u l’argi'iit.  Les  scories  qui  contiennent, 
outre  l’oxide  d'uranium,  des  oxides  non  réductibles,  sont  séparées  du 
' culot  métallique,  et  dissoutes  dans  l’acide  azoti(|ue. 

Le  carbonate  d’ammoniaque,  versé  dans  cette  dissolution,  dissout 
l’oxide  d’uranium,  et  sépare  les  antres  oxides. 

MstrbMac. 

L’acide  molybdique  fond  en  se  colorant  en  brun,  se  volatilise  ensuite 
et  se  condense  près  du  point  chauffé,  sous  forme  d’une  poudre  cristal- 
line jaunâtre  qui  devient  blanche  apn>s  le  refroidis-sement.  Si  l’on  volati- 
lise de  nouveau  le  dépiH  produit,  il  reste  une  TOUclie  minœ  d’une  poudre 
d’un  rouge  de  cui\T0  foncé  et  d’un  aspect  métallique , consistant  en 
oxide  de  molybdène.  Cet  oxide  est  absorbé  à une  temiK'rature  élevée  par 
le  charbon  dans  la  flamme  de  nxluction,  et  réduit  à l’état  métallique.  En 
se  volatilisant , l’acide  molyMique  colore  la  flamme  en  vert  jaunâtre. 

F/acide  molybdique,  dissous  dans  le  borax  au  milieu  de  la  flamme  d’oxi- 
dation , donne  un  verre  transparent  et  incolore  s’il  ne  contient  qu’une 
petite  quantité  d’acide  molybdi(iue,  et  qui  parait  jaune  à chaud  et  inco- 
lore à froid  avec  une  (juantité  plus  grande  de  cet  acide.  Un  exc(«  d’acide 
molybdique  donne  une  jierle  d’un  rouge  fonce  à chaud , qui  se  change 
par  le  refroidissement  en  un  émail  d’un  gris  bleuâtre.  Ces  verres  devien- 
nent bruns  dans  la  flamme  de  réduction. 

Sous  l’influence  de  la  flamme  d’oxidation  , l’acide  molybdicjue  sc  dis- 
sout dans  le  sel  de  phosphore  en  donnant  un  verre  transparent,  qui 
est  jaune  verdâtre  a chaud  et  presque  incolore  à froid  lorsqu’il  contient 
un  excès  d’acide  molybdique.  La  couleur  de  ce  verre  devient  plus  foncée 
sur  le  charbon  au  feu  d’oxidation  , i‘t  elle  prend  une  teinte  verte  par  le 
refroidissement.  Dans  la  flamme  de  réduction , les  jierles  précédentes 
acquièrent  une  couleur  d’un  vert  sale  à chaud  , et  d’un  vert  pur  à froid. 
Cette  teinte  est  plus  foncée  en  présence  de  l’étain. 

L’acide  molybdique  peut  être  reconnu  facilement  par  le  procédé  sui- 
vant : 

On  fond  avec  le  salpêtre  la  substance  réduite  en  poudre  fine;  on  dissout 
la  masse  dans  l’eau  bouillante,  on  (Uicante  la  liqueur  claire,  et  après  y 
avoir  versé  quelques  gouttes  d’aci(h^  chlorhydrique,  on  y plonge  une 
petite  lame  de  cuivre  bien  d('x;apée.  La  dis.solutioii  acquiert  aussitôt  une 
couleur  d’un  bleu  d’azur  due  à la  formation  de  l’oxide  de  molybdène 
(molybdate  de  protoxide  de  molybdène]. 
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L’acidu  tuiigsliquu  ni:  change  pus  d'aspecl  quand  on  le  chaufTe  à une 
terapératurc  modért’e  dans  la  llaïunie  d’uxidation  ; mais  il  devient  noir , 
sans  se  fondre , dans  la  tiannnc  de  i-édiiction.  Il  donne  avec  Je  borax , au 
milieu  de  la  flamme  oxidante , un  verre  incolore  cl  transparent  qui  est 
jaune  à chaud  et  devient  blanc  ii  froid  en  prenant  l'usiHsct  d’un  émail  ; si 
la  pruporliun  d'acide  tungstiquc  est  faible  , le  verre  est  incolore  dans  la 
flamme  de  réduction;  mais  avec  un  exds  d’acide  tungslique,  le  verre 
devient  jaune  ii  chaud  et  brun  fonci;  à froid.  Ces  couleurs  sont  plus  fon- 
cées ipiand  on  opère  sur  le  charbon , surtout  avec  l’addition  de  l’étain. 

L’acide  tungslique  se  dissout  en  grande  (juantité  dans  le  sel  de  phos- 
. phorc , et  devient  jaune  clair  dans  la  flanmie  oxidante  si  la  saturation  est 
complète. 

Dans  la  flanunc  de  réduction  , le  sel  de  phosphore  dissout  l’acide 
tungslique  en  se  colorant  en  bleu.  En  présence  du  fer,  le  verre  refroidi 
est  d’un  rouge  de  sang  comme  avec  le  titane  ; et  suivant  les  proportions 
de  fer  la  jKîrle  devient  bleue  ou  verte. 

L'acide  tungstiquc  se  dissout  avec  effervescence  dans  le  carbonate  do 
soude  en  donnant  un  verre  foncé  qui  devient  cristallin  et  blanc,  ou  jau- 
niUre  par  le  refroidissement.  Si  la  proportion  de  tungstène  est  très  faible, 
il  se  forme  une  ]x;rlc  cristalline  de  tungstite  de  soude. 

L’acide  tungstiquc  se  réduit  lorsqu’on  le  chauffe  avec  le  carbonate  de 
soude  dans  la  flamme  désoxidante. 

Vanaâlaiii. 

L’acide  vanadique  est  infusiblb.  La  partie  qui  se  trouve  en  contact  avec 
le  charbon  est  absorbée  , tandis  que  le  reste  (Misse  à l’état  de  sous-oxide 
de  vanadium  et  prend  la  couleur  et  ras(>ect  du  graphite. 

I.A:  borax  et  le  sel  de  phosphore  le  dissolvent  dans  la  flamme  oxidante 
en  se  colorant  en  jaune  (dus  ou  moins  foncé.  Ce  vcn'e  devient  bleiuUre  à 
chaud  dans  la  flamme  de  réduction  , et  d’un  beau  vert  de  chrome  pur  le 
refroidissement. 

L’acide  vanadique  fond  dans  le  carbonate  de  soude , et  se  trouve  en- 
suite absorlx:  par  le  charbon. 

Lorsqu’une  substance  contenant  du  vaiiadiutn  est  fondue  dans  une 
cuillère  de  platine  avec  Jrois  fois  son  poids  tie  nilrc,  il  se  forme  du  vana- 
datc  de  potasse  qui  reste  mêlé  à l’excès  de  niti'e  et  à de  l’azolite  de  potasse . 
Si  la  substance  renferme  du  clirome  et  du  phosphore , ces  deux  corps 
passent  à l’état  de  chromate  et  de  phosphate  alcalin. 

La  masse  fondue , chaufl'ée  avec  un  excès  d’açide  acétique , donne 
une  dissolution  qu’on  mêle  avec  de  l’aci-late  de  plomb  ; il  se  forme  un 
précipité  d’un  jaune  clair  qui  se  rassemble  plus  facilement  quand  on  le 
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chautTe,  et  dans  lequel  on  pourra  recomiaitre  avec  les  fondants  la  pré- 
sence de  l'acide  vanadiquc.  Si  la  substance  soumise  à l'analyse  contenait 
du  chrome , le  précipité  serait  d'un  jaune  plus  foncé,  tandis  qu’au  con- 
traire l'acide  phosphorique  affaiblirait  la  teinte  du  précipité.  Dans  ce 
dernier  cas,  on  reconnaîtrait  encore  la  présence  du  vanadium  au  moyen 
des  fondants. 

Taniale , niobium  ei  pélopluni. 

L'acide  tantalique  se  colore  en  jaune  pâle,  quand  on  le  chauffe,  et  re- 
devient blanc  par  le  refroidissement.  Il  se  dissout  facilement  dans  le  borax 
avec  lequel  il  forme  une  perle  incolore  et  transparente  qui  se  trouble  pur 
le  refroidissement,  quand  elle  contient  un  excès  d’acide  tantalique. 

Cet  acide  se  dissout  en  grande  quantité  dans  le  sel  de  phosphore  ; un 
excès  de  cet  acide  donne  un  verre  jaune  à chaud  et  incolore  à froid . 

L’acide  tantalique  se  dissout  avec  effervescence  dans  le  carbonate  de 
sonde,  et  produit,  avec  un  excès  de  ce  sel,  une  perle  qui  est  absorlxie  peu 
à peu  par  le  charbon. 

Chauffé  avec  l’azotate  de  cobalt,  l'acide  tantalique  donne  un  mélange 
qui  est  d'un  gris  clair  à chaud,  mais  qui  devient  rose  en  se  refroidussant. 
La  présence  d'un  alcali  communique  au  lu'^ange  une  couleur  d’un  noir 
bleuâtre. 

L’acide  niobique  devient  jaune  veixlàtre  par  la  chaleur,  et  se  comporte 
comme  l’acide  tanUdique,  quand  on  l’exixisc  avec  le  borax  dans  la  llamme 
d'oxidation  : seulement , il  faut  employer  une  grande  quantité  d’acide 
niobique  pour  obtenir  un  verre  qui  se  trouble  par  le  refroidissement. 
Cet  acide  se  dissout  en  proportion  considérable  dans  le  sel  de  plios- 
phore,  en  donnant  un  verre  transparent  et  incolore  qui  devient  violet 
dans  la  flamme  de  réduction. 

L’addition  d’un  peu  de  sulfate  de  protoxide  de  fer  produit  une  colo- 
ration d’un  rouge  de  sang;  sous  l’influence  du  sestjui-oxidc  de  fer,  la 
perle  parait  d’un  jaune  foncé  à chaud,  et  d’un  jaune  clair  après  le  re- 
froidissement. 

L’acide  niobique  se  comporte  avec  le  carbonate  de  soude  comme  l’acide 
tantalique.  L’azotate  de  cobalt  le  colore  en  gris  à chaud,  et  en  vert  sale 
à froid. 

L’acide  pélnpiquc  est  jaune  à chaud.  Il  manifeste  avec  le  borax  h» 
mêmes  réactions  que  l’acide  tantali(|ue,  dans  la  flaimne  d’oxidation.  Lin 
verre  saturé  à chaud  prend  une  couleur  d’un  gris  pèle  en  se  refroidissant. 

Sous  l’influence  de  la  flamme  oxidantc,  l’acide  pélopique  .se  dissout  en 
grande  quantité  dans  le  sel  de  phosphore,  en  formant  une  perle  incolore 
et  transparente  qui  devient  violacée  dans  la  flamme  de  rériuction  sur  le 
charbon , si  clic  a été  saturée  d’acide  pélopi(|ue.  Le  sulfate  de  protoxide 
de  fer  colore  cette  perle  en  rouge  de  sang. 
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L'acidiî  |>élo)>i(|ut!  su  comporte  avec  le  carbonate  de  soude  comme  l’a- 
cide tantalique,  et  devient  d’un  jaune  clair  quand  on  le  chauffe  avec 
l’oxide  de  cobalt  dans  la  flamme  oxidante. 

En  fondant  avec  du  bi-sulfate  île  potasse  le  mélange  des  acides  titani- 
que,  tantalique,  niobique  et  j)élopique,  et  traitant  la  masse  par  l’eau,  les 
trois  derniers  acides  restent  sans  se  dissoudre,  tandis  que  le  premier  sc 
dissout  complètement. 

Ilercarr. 

Toutes  les  combinaisons  mercurii'lles  sont  réduites,  (|uand  on  les  cliauflls 
avec  le  carlionate  de  soude  ou  la  soude  causti<)uc.  L'essai  se  fait  dans 
un  petit  tube  fermé  par  un  bout. 

Le  mercure  se  volatilise  et  se  dépose  sur  les  parties  froides  du  tube  en 
globules  qu’il  est  imiMjssiblo  de  confondre  avec  d’autres  métaux.  I>orsque 
la  quantité  de  mercure  est  très  faible,  on  inti'oduit  dans  lu  tube  une  feuille 
d’or  suspendue  à un  111  de  fer  : si  la  substance  contient  du  mercure,  l’or 
est  blanchi  par  la  vapeur  de  ce  métal. 

Arceau 

L’oxide  d’argent  est  réduit  par  la  chaleur.  Lorsqu’on  le  chauffe  avec  le 
borax  dans  la  flamme  d’oxidation  , sur  un  fd  de  platine,  une  partie  de 
l’oxide  d’argent  se  dissout,  tandis  que  l’autre  se  réduit.  Le  verre  devient 
blanc  opaque  par  le  refroidissement. 

L’argent  métallique  donne  un  verre  semblable  au  précédent  avec  le 
borax.  Ce  verrechauffé  sur  le  charbon, dans  la  flamme  réductive,  est  d’a- 
bord gris,  parce  qu’il  s’en  sépare  de  l’argent  métalliiiac  très  divisé  ; mais 
ce  métal  se  réunit  bientôt  en  un  culot,  et  la  perle  devient  limpide  et 
incolore. 

L’argent  et  Toxide  d’argent  se  dissolvent  dans  le  sel  de  phosphore  sous 
l’influence  de  la  flamme  oxidante,  et  donnent  un  verre  jaune  opaque,  qui 
parait  rougeAtre  à la  lumière  artificielle.  Ce  verre  se  comporte , dans  la 
flamme  de  réduction,  comme  le  vene  de  borax. 

L’oxide  d’argent,  chauffé  avec  le  c.arbonate  de  soude , est  réduit  pres- 
que instantanément. 

L’argent,  allié  à des  métaux  oxidables  ou  volatils,  se  sépare  à l’état  mé- 
tallique , quand  on  calcine  l’alliage  sur  du  charbon  ou  dans  des  cen- 
dres d’os. 

L’arsenic  se  sépare  complètement  de  l’argent  par  le  grillage;  mais  lors- 
que ce  métal  est  allié  nu  tellure,  il  est  nécessaire  de  traiter  le  mélange 
sur  le  charlKjn,  par  une  grande  quantité  de  plomb,  mi  feu  d’oxidation. 

Si  l’argent  est  combiné  à beaucoup  d’or,  on  traite  l’alliage  par  le  sel  de 
phosphore  qui  dissout  l’argent  en  ilonnant  un  verre  jaune. 

Lorsque  des_ métaux  lixes^et  facilement  oxidables  sont  unis  à l’argent. 
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on  les  sépare  par  le  borax  dans  la  flamme  uxidante.  L’argent  reste,  tandis 
que  les  oxides  etrangers  se  dissolvent. 

Pour  reconnaître  l’argent  dans  des  sulfures,  il  faut  traiter  le  mélange 
sur  le  charbon,  dans  la  flamme  de  réduction,  par  le  plomb  et  le  borax. 
On  obtient  un  plomb  argentifère  qu’on  passe  ensuite  à la  coupelle. 


Or. 

L’oxide  d’or  est  facilement  réduit  quand  on  le  chauffe  seul,  ou  avec 
des  fondants. 

Quand  on  expose,  à une  haute  température,  des  alliages  d’or  avec  des 
métaux  volatils,  ces  derniers  se  déposent  sur  le  charbon  et  l’or  reste. 

Le  plomb  est  séparé  du  l’or  par  la  coupellation. 

Le  cuivre  se  reconnaît  en  traitant  l’alliage  par  le  sel  de  phosphore,  sur 
le  charbon,  dans  la  flamme  d’oxidation  : un  le  sépare  de  l’or  pai-  la  cou- 
pellation avec  du  plomb.  L’argent,  s’il  s’en  trouve  dans  l’alliage,  reste 
uni  à l’or.  Lorsque  le  grain  eût  jaune , la  proportion  d’argent  est  très 
faible , et  on  peut  constater  su  présence  au  moyen  du  sel  de  phosphore 
dans  la  flamme  d’oxidation  (V.  Oxide  d'unjent).  Si  le  grain  métallique 
est  blanc , on  le  traite  par  l’acide  azotique , qui  dissout  l’argent  et  laisse 
l’or  en  poudre  brune  ou  noire.  Toutefois,  si  le  grain  se  colore  on  noir 
sans  devenir  pulvérulent , on  doit  le  fondre  avec  de  l’argent  avant  de  le 
faire  bouillir  avec  l’acide  azotique. 

Le  résidu  fondu  seul  ou  avec  le  borax  donne  un  grain  jaune  d’or. 


Platl&Cÿ  palladiuiiiv  rboilluin,  lridluiD«  rnlliéDliiiii- 

Ces  métaux  sont  infusibles  et  inoxidables.  Ils  ne  se  dissolvent  pas  dans 
les  fondants.  Leurs  oxides  sont  facilement  mluctibles  par  la  chaleur. 

Quand  on  les  passe  à la  coupelle  avec  du  plomb  pur , ils  entrent  d’a- 
bord en  fusion , mais  ils  se  déposent  ensnite  sur  le  bassin  de  la  coupelle 
en  poudre  plus  ou  moins  agglomérée , lorsque  le  plomb  s’est  entièrement 
oxidé;  on  peut  juger  ju.squ’à  un  certain  point,  d’après  l’aspect  de  la  cou- 
pelle, de  la  nature  et  de  la  proportion  des  métaux  oxidables  qui  se  trou- 
vaient dans  l’alliage. 

Oimlom. 

L’oxide  d’osmium  OsO>  est  converti  en  acide  osmique  dans  la  flamme 
d’oxidation  ; il  est  facilement  ramené  à l’état  métallique  dans  la  flamme  de 
réduction.  Lorsqu’on  le  chauffe,  il  se  change  rapidement  en  acide  os- 
mique , qui  se  volatilise  dans  la  flamme  oxidante  en  produi.sant  une 
odeur  piquante  caractéristique. 

L’osmium,  chauffé  dans  la  flamme  oxidante,  agrandit  la  flamme  et 
augmente  son  éclat. 
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CONSIDÉRATIONS  GÉNÉRALES  SLR  LES  DENSITÉS  DE  VAPEURS. 

La  détermination  de  lu  densité  de  vapeur  d’une  substance  qui  est  vola- 
. tile  sans  décomposition,  peut  se  faire  avec  facilité,  soitau  moyen  du  pro- 
cédé de  M.  Gay-Lussac,  soit  à l’aide  de  la  méthode  imaginée  par 
M.  Dumas. 

Déterminer  la  densité  de  vapeur  d’une  substance,  c’est  chercher  le 
rapport  qui  existe  entre  le  jxiids  d’un  volume  donné  de  cette  substance,  et 
le  poids  d’un  égal  volume  d’air  sec  placé  dans  les  mêmes  circonstances  de 
température  et  de  pression. 

Dans  la  méthode  de  .M.  Gay-Lussac,  au  lieu  de  chercher  le  poids  de  la 
vapeur  contenue  dans  un  volume  connu,  on  se  propose  de  déterminer  au 
contraire  le  volume  (pi’occuperait  un  poids  connu  do  vapeur. 

Dans  cette  méthode,  ((ui  est  surtout  applicable  aux  substances  très  vo- 
latiles et  qu’on  ne  {«ut  se  procurer  «ju’en  très  petites  ({uantités,  on 
introduit  le  corps  dont  on  veut  déterminer  la  densité  de  vapeur  dans 
une  petite  ampoule  en  verre  assez  mince  qu’on  remplit  entièrement 
et  dont  on  ferme  ensuite  la  pointe  à la  lampe  ; la  différence  des  poids  de 
l’ampoule  pleine  et  vide  donne  le  poids  du  liquide  qu’elle  contient. 

On  fait  passer  l’ampoule  pleine  et  fermée  dans  la  partie  su|)érieure 
d’une  éprouvette  graduée  remplie  de  mercure , et  renversée  sur  une  bas- 
sine en  fonte  contenant  aussi  du  mercure  ; cette  bassine  est  placée  au 
dessus  d’un  foyer;  on  entoure  l’éprouvette  d’un  manchon  de  verre,  dans 
lequel  on  verse  de  l’eau  ou  bien  de  l’huile,  selon  le  |ioint  de  volatilisation 
de  1a  substance;  tout  le  système  s’échaulTe  à la  fois;  l’excès  de  la  dilatation 
du  liquide  sur  la  dilatation  du  verre  détermine  1a  rupture  de  l’auqioule; 
quand  la  matière  est  complètement  vajiorisée , ce  qui  arrive  nécessau’e- 
ment,  pourvu  (ju’on  maintienne  quelque  temps  la  cloche  à une  tempé- 
rature supérieure  à la  température  d’ébullition  du  liquide,  le  mercure  qui 
remplissait  la  cloche  e.st  déprimé  : on  note  1a  température  t au  moyen  d’un 
thermomètre  plongé  dans  le  liquide  contenu  dans  le  manchon  ; on  ob- 
sen’C  le  nombre  N de  divisions  occupées  par  la  vapeur,  la  hauteur  H du 
baromètre  et  la  différence  h du  niveau  du  mercure  dans  la  cloche  et  dans 
la  cuvette  en  fonte  en  dehors  du  manchon. 

Soit  c la  capacibi  à z»-ro  d’une  des  divisions  de  la  cloche  exprimée  en 
litresNc  = V est  le  volume  apparent  de  la  vapeur;  son  volume  réel  est 
Ne  (1  + ^'0  ^ V (1  puisque  la  capacité  de  chacune  des  divisions 
est  devenue  c (1-f-AT)  à 1'.  La  pression  que  supporte  lu  vapeur  est 

* est  H — = h'.  L’on  jicut  calculer  le  iwids  d’un  même  vohune 

1+  ‘ 

5550 


Digr*.- 


DRNSITÈS  DE  VAPEUR!;. 


SU.'Â 

(l’air  à t",  et  sous  la  mi'me  pression  ; on  trouve  ainsi , K exprimant  le 
coeflicient  de  dilatation  du  verre,  que  ce  poids  est  ; 

1,293  V(l  + K()  h' 

(l+ai)  0,76 

En  divisant  le  poids  de  la  vapeur  p,  par  ce  poids  ou  a la  densité 
cherchée. 

Quand  la  vapeur  dont  on  veut  mesurer  la  densité  est  celle  d'un  li- 
quide qui  ne  bout  qu’à  une  température  supérieure  à 100',  le  procédé 
de  M.  Gay-Lussac  exige  que  le  manchon  contienne  une  huile  fixe;  mais 
au  dessus  de  200“  l'huile  se  colore , et  il  devient  difficile  do  lire  les  gra- 
duations de  l’éprouvette.  11  faut  alors  avoir  recoui’s  à la  méthode  de 
M.  Dumas,  qui  s’applique  à tous  les  cas. 

On  prend  un  ballon  de  vene  de  200  centimètres  à 000  centimètres 
cnl)es  de  capacité , et  dont  le  col  recourbé  à angle  droit  est  effilé  en 
pointe  très  fine.  On  le  pèse  plein  d’air  à la  température  ambiante/,  soit 
1*  le  poids  du  verre  du  ballon  et  celui  de  l’air  qu’il  contient. 

On  chauffe  l’air  du  ballon , afin  de  le  dilater,  et  l’on  plonge  ensuite 
la  [jointe  effilée  dans  le  liquide  ou  le  solide  préalablement  fondu , qu'on 
veut  réduire  en  vapeur  ; la  force  élastique  de  l’air  du  ballon  diminuant 
jjar  le  refroidissement , l’action  de  la  pression  atmosphérique  détermine 
l'intr(xluction  d’une  certaine  quantité  de  substance.  Alors  on  porte  le 
ballon  fixé  entre  deux  disques  de  métal  maintenus  par  un  support,  dans 
un  bain  d’eau,  d’huile,  ou  dans  un  alliage  fusible,  suivantque  la  tempé- 
rature d’ébullition  de  la  substance  est  plus  ou  moins  élevée. 

Dès  qu’on  a atteint  une  température  de  30  à AO  degrés  au  dessus  du 
point  d’ébullition  de  la  substance,  limite  à laquelle  les  vapeurs  se  com- 
portent en  général  comme  des  gaz,  on  ferme  la  pointe  du  ballon  au  moyen 
du  dard  du  chalumeau , on  note  en  œ moment  la  température  du  bain , 
et  la  pression  barométrique.  On  essuie  le  ballon,  on  le  laisse  refroidir, 
et  on  détermine  son  poids  P'  qui  se  compose  du  poids  du  verre , et  du 
poids  de  la  vapeur  contenue  dansl  e ballon. 

Pour  connaître  le  volume  du  ballon , on  en  brise  la  pointe  sous  le 
mercure  qui  doit  s'introduire  dans  le  ballon  et  le  remplir  complètement 
si  tout  l’air  a été  expulsé  par  la  vapeur. 

Lorsqu’on  a employé  un  excès  de  matière , et  que  l’opération  a été 
conduite  avec  soin , la  quantité  d’air  restant  dans  le  ballon  n’est  qu’une 
fraction  de  centimètre  cube  qu’on  peut  négliger  sans  commettre  d’erreur 
sensible. 

On  verse  le  mercure  dans  une  éprouvette  graduée  en  centimètres 
cubes  : le  nombre  de  centimètres  cubes  occup>és  par  le  mercure , donne 
la  capacité  du  ballon  à /*. 

Soient  donc  : ( la  température  de  l’air. 
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T la  t('mp('i’nture  de  la  vapeur. 

V la  «ipacité  du  ballon  oxpriiui't;  on  titres  h la  lom]K;ralure  /. 

h'  la  pi'ossion  atniosphéri<]iio. 

Supposons  on  outre  (ju’il  no  reste  pas  d’air  dans  le  Italien;  on  déter- 
mine lu  densité  de  la  substanai  par  les  calculs  suivants. 

Ia"  poids  de  l’air  tpii  remplissait  le  ballon  quand  on  a fait  la  première 
itesée  est  : 

t„.293,V,h' 

(1  -t-  .U)0,76  "" 

Le  poids  de  l’enveloppe  eu  veiTC  est  donc  1*  — «. 

Le  poids  de  la  vajaHir  e.st  par  constkpient  P'  — (P — ir)— P' — P+  ir. 

Cette  vapeur  remplis.sait  à T,  et  sous  la  pression  h'  le  ballon  dont  la 
capacité  était  devenue  par  la  dilatation  : 

V ^ ys70( 

Pour  avoir  la  densité  cherchée,  il  faut  donc  diviser  ce  poids  par  celui 
de  l’air  à la  môme  temjMTature  et  sous  la  même  pression  qui  remplirait 
la  môme  capacité. 

Ce  poids  est  : 

(1  + «T)  0,76 

Nous  appliquerons  les  calculs  précédents  à la  détermination  de  la  den- 
sité de  vapeur  d’une  substance  volatile,  du  sulfure  de  carbone  par 
exemple. 

Dorméet.  — Excès  du  poids  du  ballon  plein  de  vapeur  sur  le  poids  du 
ballon  plein  d’air,  ou  P'  — P = 0‘%S. 

Température  de  la  vapeur  T = 59’. 

Température  de  l’air  t — W. 

Pression  atmosphérique  h'  = 0,7525. 

Air  resté  dans  le  ballon  o. 

Volume  de  la  vapeur  190  centimètres  cubes  = 0',19. 

Poids  de  l’air  contenu  dans  le  ballon  à 12°  : 


lr,293  X 0,19  X 0,7525 
(1  -1-  12  X 0,00367)0,760 


0>',23298& 


Poids  do 
Poids  de 


la  vapeur  : 

P'  — P -(-  ,r  = 0,532984 

l’air  oontenu  dans  le  ballon  à 59*  sous  la  même  pression  ; 
l«'.293  X 0,19  X 0,7525  0 + ÿ— ) 


(1  X 59  X 0,00887)  0,76 


: 0,200193 
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La  dtînsiU'  clierchéo  est  : 


0,532984 

0,200193 


2,682. 


Pendant  longtemps  on  avait  reconnu  que  les  densités  prises  à 30  à 60 
degrés  au-delà  du  point  d'ébullition  de  la  substance,  donnaient  des  nom- 
bres qui  s'accordaient  parl’aiteroent  avec  ceux  que  la  théorie  indique  ; 
néanmoins  (juclqucs  anomalies  turent  signalées  plus  tard  sans  qu’on 
pùt  en  reconnaitre  la  cause.  M.  Cahours , dans  un  travail  récent  sur 
cette  matière,  a démontré  que  ces  anomalies  n’étaient  qu'apparentes, 
et  qu’il  était  facile  de  les  faire  disparaître  en  effectuant  ces  détermi- 
nations à une  température  plus  haute  qu’on  ne  l’avait  fait  jus<}u’ators  ; 
il  lüO  ou  120  degrés  quelquefois  au-delà  du  point  d'ébullition.  A cette 
limite,  toutes  les  vapeurs  se  comportent  comme  de  gaz  parfaits  et 
donnent  alors  des  résultats  comparables. 

Pour  bien  faire  comprendre  l'influence  de  la  teniin'raturc  dans  cis  dé- 
terminations, nous  donnerons  comme  exemple  la  série  des  nombres 
obtenus  par  M.  Cahours  pour  la  densité  du  perchlorure  de  phosphore  à 
diverst’s  températures.  On  verra  que  l’observation  donne  pour  cotte  den- 
sité des  nombres  qui  décroissent  jusqu’à  une  certaine  limite  quand  on 
opère  à des  températures  de  plus  en  ])lus  élevées.  C’est  cette  valeur  limite 
qu’il  faut  atteindre,  puisque  c’est  seulement  à partir  de  cet  instant  que 
la  vapeur  se  dilate  comme  les  gaz  permanents. 


Perehlorur»  de  phoephore. 


Températorf. 

I>€D«Ité«  otoerTéc*. 

182  degrés. 

8,078 

ISO 

6,085 

200 

6.861 

230 

6.302 

250 

3,991 

274 

3,840 

288 

3,67 

289 

3,69 

300 

8,656 

327 

3,666 

336 

3,666 

INFLUENCES  QUE  Là  PRESSION , Là  TEMPERATURE  ET  l’hUMIDITE 
EXERCENT  SUR  LE  VOLUME  DES  GAZ. 


Le  volume  des  gaz  varie  avec  la  pression  et  avec  la  teihpérature  ; 
il  varie  aussi  quand  ces  gaz  sont  mis  en  contact  avec  un  liquide  tel 
que  l’eau , parce  qu’alors  au  bout  d’un  temps  plus  ou  moins  long  , ils  se 
saturent  de  vapeure  qui  changent  leur  force  élastique.  Nous  allons  exa- 
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miner  successivement  l'inlluence  de  ces  diverses  circonstances;  et  il  nous 
deviendra  facile  alors  de  ramener  par  le  calcul  le  volume  d’un  gaz  humide 
observé  à une  température  et  sous  une  pression  connues,  à ce  qu’il 
serait  si  ce  gaz  était  stîc,  à la  température  zéro,  et  sous  la  pression  0">,76. 
Telles  sont,  en  effet,  les  circonstances  dans  lesquelles  on  est  convenu  de 
comparer  les  gaz. 

Infloenee  ét  lu  pr«MlOB. 

La  loi  de  Mariette , suffisiimment  exacte  dans  toutes  les  applications 
qu’on  peut  en  faire  en  chimie,  s’énonce  en  disant  : que,  la  température 
demeurant  la  nuhne , tes  volumes  occupés  successivement  par  une  même 
mnsse  de  gaz  sec , sont  en  raison  im-erse  des  pressions  qu'elle  supporte. 

Pour  connaître  la  pression  sup|)ortée  par  un  gaz  sec  contenu  dans  une 
éprouvette , on  enfonce  ou  on  soulève  cette  éprouvette  jusqu’à  ce  que  le 
niveau  soit  le  même  intérieurement  et  extérieurement.  Lu  pression  exer- 
cée par  le  gaz  inU-rieur  est  alors  égale  à celle  exercée  par  le  gaz  extérieur. 
Elle  est  nii»urée  par  la  hauteur  de  la  colonne  de  mercure  soulevée  dans 
le  baromètre. 

11  n’est  i>ourtaiit  pas  indispensable  d’opérer  ainsi;  et  l’on  pourrait  ob- 
server la  hauteur  de  la  colonne  de  mercure  soulevée  dans  la  cloche  au 
dessus  du  niveau  dans  la  cuvette.  Alors  la  pression  exercée  par  le  gaz, 
augmentée  de  la  pression  de  la  colonne  de  mercure  soulevée,  fait  équilibre 
à la  pression  atmosphéricpie.  Comme  la  pression  atmosphérique  est  aussi 
équilibrée  par  la  colonne  de  mercure  baron)étrique  , il  en  résulte  que  la 
pression  exercée  par  le  gaz  pourrait  seule  soulenir  une  colonne  de  mer- 
cure dont  la  hauteur  serait  la  différence  entre  la  hauteur  du  mercure 
dans  le  baromètre,  et  la  hauteur  du  mercure  dans  le  tube. 

Supposons  qu’on  ait  reconnu  qu’un  gaz  occupe  120  centimètres  cubes 
sous  la  pression  0”,78 , et  qu’on  demande  quel  volume  il  occupe  sous  la 
pression  0”,72  ; on  posera  la  proportion  ; 

0,72  : 0,78  ::  120  : x= — — — = i3o 

Ainsi  le  gaz  occupera  130  centimètres  cubes  sous  cette  nouvelle  pres- 
sion . 11  est  bien  entendu  que  le  gaz  doit  être  à la  même  température  pen- 
dant les  deux  observations. 

InBaeace  tfe  l«  tempénilore. 

M.  Gay-Lussac  a reconnu  que , la  pression  demeurant  la  même,  le  vo- 
lume d’un  gaz  sec  s’accroît  d’une  même  fraction  de  son  volume  à zéro 
pour  chaque  élévation  de  température  de  1 degré. 

D’après  les  recherches  récentes  de  M.  Régnault  et  de  M.  Magnus,  cette 
fraction  n’est  pas  rigoureusement  la  même  |K)ur  tous  les  gaz,  et  quand 
on  opère  sur  un  même  gaz,  elle  n’est  pas  non  plus  mathématiquement  la 
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même,  quelle  que  soit  sa  densité  initiale,  et  par  conséquent  la  pression  qu'il 
supporte  ; mais  les  diiïérences  sont  assez  faibles  pour  qu’on  puisse  presque 
toujours  les  négliger.  Nous  regarderons  donc  tous  les  gaz  comme  se  dila- 
tant des  0,00367  de  leur  volume  primitif  à zéro  pour  chaque  éléA’ation  de 
température  de  1*,  et  cela,  quelle  que  soit  leur  nature  et  la  pression  qu’ils 
supportent  pourvu  qu’elle  soit  constante. 

D’après  cela  un  volume  de  gaz  égal  à 1,  à 0",  devient  : 

! + 0,00367  ou  1,00367  4 f 

1 + 2 X 0,00367  on  1,00734  4 2* 

1 + 3 X 0,00367  ou  1,01101  4 3* 

1 + 10  X 0,00367  ou  1,0367  4 10* 

Chaque  unité  de  volume  se  dilatant  égniement , un  volume  de  gaz  égal 
à 2,  à 0*,devient  : 

2 fois  1,00367  ou  2(1,00367)  4 1* 

2 fois  1,0073.4  ou  2(1,00734)  4 2* 

2 fuis  1,0367  ou  2(1,0367)  4 lO* 

Par  conséquent  si  le  volume  d’un  gaz  est  de  5.3  centimètres  cubes  .4  zéro, 
il  sera  à 25“  : 

53  fois  1 + 25  X 0,00367  — 53(1,09175)  = 57"  ,86275 

On  résout  tout  aussi  simplement  la  question  suivante  ; 

Le  volume  d’un  gaz  est  de  80  centimètres  cubes  à 10*,  quel  serait  son 
volume  à zéro  ? 

En  effet , si  on  connaissait  le  volume  à zéro  que  nous  appellerons  V, 
en  le  multipliant  par  1,0367,  on  aurait  le  volume  à 10°  ou  80  ceiitiniètres 
cubes  ; on  a donc  : 

V(l,0367)  = 80  C.C. 

D’où  : 


1,0367 

Nous  pouvons  maintenant,  étant  donné  le  volume  50  cent,  d’un  gaz  à 
15“,  trouver  son  volume  à une  autre  température,  par  exemple  à 12“. 

En  effet,  nous  avons  vu  plus  haut  que  si  le  volume  du  gaz  est  50  cen- 

50 

ti  mètres  cubes  a 15“,  Userait  ■■■■  ■ ■ :r::TTrz-^  zéro.  Or  pour  passer 

1 + 15  X 0,00367  ^ ' 

du  volume  à zéro  au  volume  à 12",  U faut  multiplier  par  1 + 12  X 

0,00367.  Le  volume  cherché  est  donc  : 

60(1  + 12  X 0.00367) 

1 + 15  X 0,00367 

Varlattoo  ■tmnlunM  ae  la  lempératare  cl  4e  la  prcMlon. 

Le  volume  d’un  gaz  est  toujours  le  même  à une  température  et  sous 
une  pression  données,  de  quelque  manière  que  ce  gaz  ait  été  amené  à se 
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trouver  clniM  cct  circou.<)tanr<>)i.  Il  est  donn  évident  qu’on  peut  supposer 
que  les  varintinns  de  temptiraturc  et  do  pression  se  sont  fuites  successive- 
ment, et  dans  un  ordre  quelci>nque , et  que  le  résultat  sera  toujours  le 
même. 

Qu'on  effectue  d’abord  lu  chungement  de  pn^ssion,  la  température  de- 
meurant la  même,  ou  pourra  appliquer  lu  loi  de  Mariotte.  Qu’on  elTectue 
ensuite  le  cliangoment  de  température,  la  nouvelle  pression  demeurant 
la  même,  on  pourra  appli(|uer  la  loi  de  Gay-Lussac.  Le  gaz  se  trouvera 
ramené  par  ce  double  changement  ù la  temptirature  et  à la  pression  as- 
signées. 

Exemple.  — Soit  200  cent,  cubes,  le  volume  d’un  gaz  sec  mesuré  à 
16“  et  sous  la  pix»sion  0"’,72,  on  demande  quel  serait  le  volume  de  ce 
gaz  à zéro,  et  sous  la  pression  0'",76. 

Application  de  la  loi  de  Mariotte.  — Supposons  que  la  température  de- 
meure égale  à le*,  et  que  lu  pression  seule  varie,  et  de  0,72  devienne  0,76, 
on  aura  : 


200  X 72 
72  ;■ 


0,76  : 0,72  ::  200  ; x 


200X72 

76 


est  le  volume  du  gaz  à 16»  sous  In  pression  O", 76. 


Application  de  la  loi  de  üay-Lussac.  — Supposons  (|ue  la  pression  de- 
meure égale  à O", 76,  et  que  la  température  seule  varie  et  devienne  zéro. 

- , 200  X 72 

Le  volume — devujndra  : 

72 

200  X — 

1 + 16  X 0,00367 


tes  liaiiiMet. 

Lorsque  les  gaz  sontrccueillis  ou  conservés  surun  liquide,  et  que  ce  liquide 
émet  des  vapeurs  en  quantités  appréciables  aux  températures  ordinaires, 
ces  vapeurs  se  répandent  bientôt  dans  tout  l’espace  occupé  par  le  gaz. 
Quand  le  liquide  est  en  excès,  la  quantité  de  vapeurs  qui  se  forme  dans  un 
espace  déterminé  ne  dépend  que  de  la  température,  et  nullement  de  la 
nature  du  gaz  ; elle  serait  encore  la  même,  si  cet  espace  était  vide.  Sa 
force  élastique  atteint  toujours  une  certaine  valeur  maxlma  correspon  - 
dante  à la  température,  et  qu’on  trouve  inscrite  dans  des  tables.  On  dit 
alors  que  l’espace  est  saturé,  que  la  vapeur  a une  force  élastique  ou  une 
tension  maxima,  qu’elle  a son  maximum  de  tension,  etc. 

En  examinant  ce  qui  se  passe  quand  on  mélange  des  gaz  et  des  vapeurs, 
on  a reconnu  que  $1  l’on  ramène  le'  volume  du  gaz  à être  le  même  que 
lorsqu’il  était  sec , la  force  élastique  du  mélange  est  égala  à la  somme  des 
Ibroes  élastiques  de  la  vapeur  et  du  gaz. 
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Exemple.  — On  a 300  centimètres  cul)cs  de  gaz  sec  mesuré  à tO",  et 
sous  la  pression  0'",760.  On  introduit  dans  l’espace  où  il  se  trouve  une  pe- 
tite quantité  d’eau;  au  bout  d’un  certain  temps,  l’espace  est  saturé  de 
vapeurs  d’eau  à 10".  Si  on  ramène  le  mélange  ii  occuper  300  cent,  cubes, 
on  trouvera  que  sa  force  élastique  sera  0"'  ,760  + 0"'  ,009  = 0'"  ,769. 

0",009  est  la  tension  maxiina  de  la  vapeur  d’eau  à 10". 

Au  contraire,  si  on  mesure  le  mélange  sous  la  pression  0"',760,  cette 
pression  0"’,760  est  la  somme  de  la  force  élastique  0'",009  de  la  vapeur  et 
de  la  force  élastique  de  l’air.  Celle-ci  est  donc  0"’,760  — 0"',009  ou  0'",751 . 
Or  ce  gaz  mesuré  sous  la  pression  0'",760  occuperait  300  c.  c.;  par  con- 
séquent, mesuré  sous  la  pression  0™,751,  il  doit  occuper  un  volume  donné 
par  la  proportion  : 

0,751  : 0,760  : : 300  : X. 

Ce  volume  du  gaz  est  aussi  celui  du  mélange. 

La  question  qu’on  a le  plus  souvent  à résoudre  dans  l’analyse  chimique 
est  celle-ci  : 

On  a trouvé  60  cent,  cubes  pour  le  volume  d'un  gaz  saturé  d’humidité 
à 30*  et  sous  la  pression  0”,775 , on  demande  quel  serait  le  volume  de  ce 
gaz , s’il  était  mesuré  sec,  à la  température  zéro  et  sous  la  pression 
0-,760. 

La  tension  maxima  de  la  vapeur  d’eau  à 30  est  31  millimètres;  laforce 
élastique  réelle  du  gaz  sec  est  donc  0”,775  — 0”,031  = 0",744.  Le  pro- 
blème revient  dès  lors  à celui-ci  qu’on  sait  déjà  résoudre.  On  a 60  cent, 
cubes  de  gaz  sec  à 30’  et  sous  la  pression  0'",7àà,  on  demande  quel  se- 
rait son  volume  à la  température  zéro  et  sous  la  pression  0"',760,  on 
trouve: 

60  X 0,7ûà 

0,760  (1  -t-  30  X 0,00367) 


FIN  DD  D8UXIÈME  VOLUME. 
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AVIS  BK  L’ÉDITErM. 


Le  Couns  dk  Ciiimib  c^NéiuLK,  par  MM.  Pki.ouzb  et 
Fiibmy,  comprendra  3 volumes,  et  sera  accompagné  d’un 
Allas  de  46  planches  in-4"i  dessinées  et  grav  écs  en  taille- 
douce  par  M.  E.  WoBMSKn. 

Le  tome  troisième  comprendra  la  Chimie  organique  ; il 
|>araUra,  avec  le  complément  de  l'Atlas , dans  16  courant  de 
l’année  1848. 

L’eztension  donnée  pur  les  auteurs  au  plan  primitif  de 
leur  ouvrage  nous  met  dans  la  nécessité  de  ]>orter  à 30  fr. 
le  prix  des  3 volumes. 

' etle  augmentation  de  prix  n’atteindra  pas  les  personnes 
qui  auront  souscrit  avant  la  publication  du  tome  deuxième. 


On  paie  la  totalité  du  prix  en  retirant  les  tomes  I et  IL 

I.es  souscripteurs  recevront  gratuitement  le  tome  111  et 
le  complément  de  l’Atlas. 
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